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ВВЕДЕНИЕ
При изучении курса химии предусмотрены следующие виды 
таиятий: лекции и лабораторные занятия. Лекции читаются в 
соответствии с рабочей программой, вопросы которой 
представлены в П. 2 настоящего методического пособия.
На первом занятии студент получает номер варианта своего 
индивидуального домапшего задания (см, П 1 методического 
пособия).
Домашнее задание включает краткий конспект по вопросам 
предстоящей лабораторной работы и задачи, соответствующие 
получс!жому студентом варианту.
Вопросы для конспектирования представлены в плане 
лабораторнЬЕх работ, вывешенном в лаборатории.
Каждая лабораторная работа начинается с проверки 
домашнего задания. За правильно и качественно выполненное 
домашнее задание студент может получить 2,0 балла. Затем 
проводится предлабораторный контроль. На предлабораторном 
контроле каждому студенту предлагается две задачи уровня А и
B, Fia решение которых ему отводится 15 минут. За правильное 
решение задачи уровня А студент получает дополнительно 0,5 
балла, а за задачу уровня В - 1,5 балла.
Если студент правильно решил задачи уровня А и В менее 
чем за 10 минут, то он может, при желании, взять задачу уровня
C, на решение которой ему отводится дополнительно 10 минут. 
За правильное решение задачи уровня С студент получает 
дополнительно 3,5 балла.
Тексты типовых задач предлабораторного контроля уровня 
А, В и С, а также их решения представлены в настоящем 
методическом пособии.
После лабораторного контроля студент приступает к 
выполнению лабораторной работы.
Качество выполнения лабораторной работы оценивается 
следующим образом;
а) студент качественно выполнивший эксперимент с 
погрешностью до 5%, аккуратно оформивший и сдавший отчет 
преподавателю до конца занятий, получает 2,5 балла;
б) студент, выполнивший эксперимент с погрешностью от 5 
до 10%, оформивший и сдавший отчет до конца занятий, 
получает дополнительно 2 балла;
в) студент, выполнивший эксперимент с погрешностью от 
10 до 15%, оформивший и сдавший отчет до конца занятий, 
получает дополнительно 1 балд;
г) студенту, не выполнившему эксперимент или 
получившему результат с погрешностью более 15%, или не 
сдавшему отчет до конца занятий, лабораторная работа не 
зачитывается. Студент обязан отработать эту работу в 
установленные сроки.
Преподаватель имеет право снижать оценки за 










1. ОСНОВНЫЕ КЛАССЫ НЕОРГАНИЧЕСКИХ 
СОЕДИНЕНИЙ
Основные: Кислотные:
U 2O - оксид лития; В2О3 - оксид бора (Ш);
MgO - оксид магния; СО2 - оксид углерода(1У);
МпО - оксид марганца(П). СгОз - оксид хрома{У1).
Амфотерные:
ВеО '  оксид бериллия;
AljO.i - оксид алюминия;
Cr^O.i - оксид хрома (III);
ZtiO - оксид цинка;
SnO - оксид олова (П);
РЬО - оксид свинца (II).
СВОЙСТВА ОКСИДОВ:
Основные: Кислотные:
СцО + H2SO4 = CUSO4 4- Н.О; СО2 + Ва(ОН). = ВаСО, I-+Н2О: 
N a jO + H iO = 2NaOH, SO4 + HjO = H2SO4;
CaO + СО: = CaCO?. c Q: + NaOH =NaHCO.,
Амфотерные:
A 1:03 +Na:C03 Г  2NaA10:+C0:;
A l20,+2Na0 H ^ 2NaA10: +H2O;
АЬОз + 6HCI = 2A ICb +ЗН2О;
ZnO + 2 NaOH + H2O = =Na2[Zn(OH)4]; 
ZnO + 2HC1 = ZnCU + H ,0.
LiOH - гидроксид лития; 
NaOH - гидроксид натрия; 
КОН - гидроксид калия; 
RbOH - гидроксид рубидия; 
CsOH - гидроксид цезия; 
Са(ОН): -гидроксид кальция; 
Sr(OH): - гидроксид стронция; 
Ва(ОН)з - гидроксид бария;
Cr(OH)i- гидроксид хрома ПИ); 
Mg(OH): - гидроксид магния и др. 
Амфотерные гидроксиды:
Zn(OH): = HjZnO: 
гидроксид цинковая 
1[инка кислота
А1{ОН)з=НзЛ10з =НА102 + Н:0 
гидроксид ортоалЕО- метаалЕО- 
алюминия миниевая миниевая 
кислота кислота
с в о й с т в а  о с н о в а н и и
к о н  +НС1 = KC1 + Н2О;
Са(ОН): + СОз -  CaCO,i| + Н2О;
2 NaOH + CUSO4 = Си(ОН)2̂ , + Наз804; 
Zn(OH): + 2НС! = ZnCb + 2H;0;
Zn(OHb+ 2NaOH = Na^ZnO. + 2 Ĥ O; 
Zn{OH)2+2NaOH= Na2[Zn(~OH)4l;
Cu(OH): = CuO + H2O.
HCl - хлороводородная; 
HJ - иодоводородная; 
НВг - бромоводородная; 
HiS -сероводородная; 
HCN - циановодородная
НчВОз - ортоборная; 




Н3РО4 - ортофосфорная; 
HPOi - метафосфорная; 
Н3РО3 - фосфористая; 
НМПО4 - марганцовая; 
Н2СЮ4 - хромовая; 
H2SO4 - серная;
H2SO3 - сернистая;
НОС1 - хлорноватистая; 
HCIO2 - хлористая; 
н е ю ? - хлорноватая; 
НСЮ4 - хлорная; 
СН3СООН - уксусная; 
НгЗЮз - кремниевая. 
(Название кислот - см. табл. П1 [1]).
СВОЙСТВА КИСЛОТ: 
н а  + NaOH = NaCl + Н̂ О;
2НС1 + ВаО = ВаСЬ + Н.О;
2НС1 +Zn = ZnCl2 + H3t;
H2SO4+ CuO = CuSOi + Н2О;
НзЗОд + 2КОН = K2SO4 + 2Н2О;
H2SO4 + КгЗЮ., -  HjSiO^i + К.2ЗО4.
(Основан ие+кислота>^^
i
Неполное замещение Н* в 
кислоте на ионы металла
KHS0.1 - гидросульфит калия;
А 1 (НгР04)з - дигидроортофосфат алюминия.
СВОЙСТВА СОЛЕИ; 
Hg(NO02 + Zn = Zn(NO,)2 + Hg;
CL1SO4 + 2 NaOH = Cii(OH)4+ Na^SO,,; 
Fe(NOi)2 + H;S = FcSi + 2HNOi;
CaCb + Na2CO.̂  = CaCOi| + 2NaCl;
KHSO4+ KOH = K2SO4 + H2O;
KHS0j+ BaCl2 = BaS0 4 i + KCl + HCl; 
CuOHCl + HCl -  CuCb + H2O:
CuOHCl + H,S = CuS + HCJ + H2O.
НЕКОТОРЫЕ ПРАВИЛА ОПРЕДЕЛЕНИЯ СТЕПЕНЕЙ 
ОКИСЛЕНИЯ АТОМОВ В ХИМИЧЕСКИХ СОЕДИНЕНИЯХ. 
]_ Степень окнсления атомов в простых веществах равна нулю. 
Например; N2“. 0.°. Na^ Cu“, Fe°, Hg°, P^ B° и др,
2. Атомы кислорода в соединениях проявляют степень 
окисления (-2).
Например; Са“̂ ^ 0 S'̂ ^Oi’’ и т.д.
Исключения: фторид кислорода О"̂ " Fi ' - степень окисления 
кислорода (+2Ё пероксиды - степень окисления кислорода (-1). 
Н;*̂  О:’',
3. Металлы IА, ПА и И IА подгрупп Периодической системы 
проявляют степень окисления соответственно (+1), (+2) и ( +3). 
Например: Na2*'0"*; Sr*"0 ‘; АЬ'̂ ’Оу’.
4. Для водорода степень окисления равна (+ 1).
Например: Нз^'зЛ N'-’HC', Нг^'О’̂ и т.д.
Исключения: гидриды металлов типа Са'^^Нг'; 
которых степень окисления водорода {-1).
5. Алгебраическая сумма стегЕеней окисления отдельных 
атомов, образующих молекулу, с учетом стехиометрических 
индексов равна нулю. Например, можно определить степень 
окисления азота в молекуле HNO.i, зная степени окисления 
кислорода (-2) и водорода (+ 1); H^'N'OV"
(+1) + х+(-2)-3-0; х = +5
или степень окисления хрома в молекуле К ’̂̂ 'Сг '̂От ’:
(+1)-2 + х -2  + (-2)-7 = 0 х = +6
6. Атомы одного и того же элемента в различных соединениях 
могут иметь различные степени окисления, например:
К^'Мп^^04Ч НД'Мп‘'’0 4 '; Мп^О.А
Na^'H ';
7, Элементы, имеющие постоянную степень окисления в 
большинстве соединений
I 11 in IV V VI Vll VIII
i r
Be"- B"' 0 "
Na^’ Mg"-
Al"'







1. Укатать из предложенных пар оксидов пару только 
основных оксидов:
1 )  Ba0 ,C s20 3}NaiO, СО2
2) СГ2О3, BaO 4) ЕегОз, ZnO
Ответ: i)BaO, Cs^O
2. Указать из предложенных пар оксидов пару только 
амфотерных оксидов:
1) ВеО, NaiO 3) PjOj, ZnO
2) AliOa, MnO 4) ZnO, СггОд
Ответ: 4) ZnO, CbOi
2. Указать из предложенных пар оксидов пару только 
кислотных оксидов:
1) РЬО, СО2 3) SO3, Ы2О
2) PjOs, SO2 4) SIO2, MgO
Ответ: 2) PjOs, SO:
10
4. Указать из предложенных пар солей пару только 
кислых солей:
1) NaHS, Cu{HCO,)2 3) Сг2(804)з, Мп(Н80эЪ
2) FeOHCl, A1(HS04)3 4) КНСОз, ZnOHNO,
Ответ: 1) NaHS, Си(НСОз)з
5. У казать из предлож енны х пар солей пару только  
средних солей:
1) NajSiOj, Fe(NOjb 3} K,POj, СгОНСЬ
2) LijCOj, (Fe0 H)jS04 4) CUSO4, MgOHN03
Ответ: 1) Na^SiOj, Fe{N03)2
6. Указать из предложенных пар солей пару только 
основных солей:
1) ZnHP04, CrOH(NOi)2 3) CuOHC!, (Mg0 H)2S04
2) N1OHNO3, Саз(Р04)2 4) KH2PO4, C0OHNO3
Ответ: 3) CuOHCI, (Mg0 H)2S04
УРОВЕНЬ В
1. а) Назвать следующие химические соединения и 
определить степень окисления всех злементов соединений: 
СО, Mg(OH)2, H2SO4, KHS, NaiCOj, A10H{N03)2.
б) Написать формулы следующих химических 
соединений: оксид евин на (IV), гидроксид железа (III), 
сульфат лития, хлорид гидроксоцинка.
Ответ:
а) '  оксид углерода (П),
Mg*"(0 '-H '̂)2 - rrtapoKCHjT магний, 
сернистая кислота, 
гидросульфид калия,
Na2*‘C^O'^- карбонат натрия, 
AI' '̂O''H’"'(Nr'O''0:- нитрат гидроксоалюминия. 
б) Оксид свинца (IV) - РЮз, 
гидроксид железа (III) - Fe(OH)i, 
сульфат лития - Li2S04, 
хлорид гидроксоцинка -  ZnOHCI
УРОВЕНЬ С
1. Установить формулу кристаллотидрата Nh2COi • iiHjO, 
если в результате прокаливания сто масса изменилась от 
1,43 до 0,53 т. Определить объем выделившейся 
парообразной воды, при 200'’С и давлении 83,2 кПа.
РЕШЕНИЕ:
При прокаливании кристаллогидрата 
протекает реакция:
Na^COi ' пН^О —* NaiCO;i + nHiO^ 
Находим массу воды, выделившейся при 
реакции
1,43 - 0,53 -  0,9 г
Из приведенного уравнения видно! моль 
NaiCO.i - п моль НлО
^  Nu.ro, = 2 3 ‘2 + 12 + 16-3 = !06г/ моль 
М ир  = 1'2  +16 = !8г/м оль  
Составляем пропорцию:
106г/моль - п 1 8 г /м о л ь  
0,53 г НазСОз - 0,9 г HjO 
106 0,9п = =  10
0,53 18
Объем выделившейся парообразной воды при указанных 
условиях можно рассчитать двумя способами: 
а) Исходя из мольного объема таза = 22,4 л/моль 
22,4 л/моль - 18 г/моль 
- 0,9 г Н;0
22,4-0,9 
18
приведенной к нормальным условиям. Для приведения объема к 
условиям задачи, воспользуемся объединенным газовым 
законом:
'П(Н,0 )
V =с; = 1,12л — объем выделившейся Н2О,
12
Р Р ■ V’'о(Н.О) '̂ Н;0
Т„ Т
„ -  = L^J’325 • U 2  ■ 473 ^ ^V,, = —  ■ == 2,36л
Т _ Р  273-83,2
б) Воспользуемся уравнением Менделеева-Клапейрона;
Р-V.... -  RT вьфазив данные задачи в единицах СИ:М,
(R = 8,314 Дж/мольК, ^ = 9 • Ю '^кг ,
Мн^о = 18 ■ 10'^ кг/ моль, Р = 8,32- 10^Па,Т = 273 -I- 200 = 473 К 
Находим Vfy о
гПц„-К-Т -8,314-473
V ='' н,о Р М н-о 8,32-1(Г -IS-IO-’
.  =0,00236м^ =2,36л
Ответ: формула кристаллогидрата Na^CO.i -lOHjO, У̂у 0=2,36л.
2. Составить уравнения реакций, с помощью которых 
можно осуществить следующие превращения:
Си(Н8р4>2
/  \
I 2 3 5 /  4 \ |7




1) 2Cu-i-0. = 2Cu0,
2) CuO + H2SO4 = CUSO4 + H,0,
3) CUSO4 -I- 2NaOH = Cu(OH)4 + Na2S04,
4) Си(ОН)г + H:S04 = CUSO4 -I- 2HiO,
5) Cu(OH). -I- 2 H2SO4 = Cu(HS04>2 + 2Н.О,
6) 2Си(ОН)г -I- H2SO4 = (Cu0H)2S04-i- 2H2O,
7) Cu(HS04):-(- Cii{OH)2 = 2CuS04-i- 2 H2O,
8) (Cu0 H)2S04-f H:S04= 2CuS04-i-2H2O.
13
3. При взаимодействии 1,8 г технического карбоната 
кальция (мела) с HCI выделилось 400 см  ̂ СОг, собранного 
над водным раствором NaHCOj и измеренного при 
температуре 288 К и давлении 730 мм рт,ст. Давление паров 
воды при 288 К равно 12,79 мм рт.ст. Определить 






Робш ='^30мм рт.ст. 
Рн,о “ 12,79мм рт.ст.
С̂аСО,
РЕШЕНИЕ:
t^aco.,= • '00 .%
*^ 0 8 00 ,тех н
Массу чистого CaCOj ( )
определяем по уравнению реак­
ции:
СаСОз -н2НС1=СаСЬ + HjO-rCO^ 
Т.к. из ] моль СаСО.1 по стехио­
метрии реакции выделяется 
1 моль СО:, Составляем про­
порцию:
'^сасо ,'■^('0, <22400 см при н.у.)
mСаСО, \ 7'0(СО.1
= 40 + 12-ь 3 ■ 16 = ЮОг / моль,
тогда 100 г - 22400 см^
^СаСО, “  ^О(СОз) ■~де V„(co,) ■ объем выделившегося
СОт, приведенный к нормальным условиям. Для приведевзия 
объема к условию задачи воспользуемся объединенным газовы.м 
законом:
? ■ V‘ со, со Р V■J _ -̂ 0 О̂(СОг)
*̂0(COi)
с̂о. " ̂ со, ■ 
T R* 41  ̂ ô
где Рсо, = Робш -  Рн,о = 730 -  12,79 = 717,21 мм рт.ст. 
То= 273 К, Ро = 760 мм рт. сг.,
14
тогда Уо{со.)~
7 1 7 ,2 Ь 4 0 0 '2 7 3
288*760
-  557,8— '
Подставляем это значение в пропорцию 
100 г -22400 см'
100-357,8 . ,
1Пг„гп ^ ~  ~  = 1,ОГсасо, 22400
Определяем содержание СаСОз
»с.со, = ! 4 ’100 = 88,89%
1,й




1. Назвать трсхвадентный металл, молярная масса 
эквивалента которого равна 9г/моль.
Ответ;
ММеМ,,(Ме) = ~  , г/моль
D
где В -  валентность металла
Мме = Мэк(Ме) • В = 9 • 3 = 27г/моль,
что соответствует молярной массе атома алюминия.
2. Определить молярную массу эквивалента оксида 
хрома (Ш).
Ответ:
М,„(СьОз) = М,,(Сг) + М,ДО)
мМэк(Сг) = —  ̂у.де
В
в  -  валентность хрома, равная 3
J5
М,к(0 ) = 8 г/моль
52Ответ: Мэк(СгзОз) = —  + 8 = 25.55 г/моль.




МзДМазСОз)= ^ ^ , г д е
п ■ В
п - число атомов натрия;
В - валентность натрия, равная 1.
М = 2 • 23 + 12 + 3 • 16 = 106 г/моль
106
МзкСМа2СОз) = у-у=53 г/моль
УРОВЕНЬ В
I. Трехвалентный элемент образует оксид, содержащий 
68,90% масс, кислорода. Вычислить молярную массу 
эквивалента элемента и назвать элемент.
Дано:








т э  М ,к(Э)
Мэк(О) = 8 г/моль
М,к(Э) =
Шо,
Шоке = ГПэ + /«о, , = 68,9 г.
т ,  = 100 - = 100 “  68,9 = 31,1 г,





в , где В -  валентность элемента.
Мт -  М)к(Э) ' В = 3,61 ■ 3 = 10,83 г/м ОЛЬ, что соответствует 
молекулярной массе атома бора.
Ответ: Mj^O) = 3,61 г/моль; элемент -  В.
2. На восстановление 7,2 г оксида металла потребовалось 
2,24 л водорода, измеренного при н.у. Рассчитать молярные 
массы эквивалентов оксида и металла.
РЕШЕНИЕ; 
По закону эквивалентов 
М  (Оке)
V,0(Н,1 Му̂ {Н )
VМ,.ЛН ) = 11,2 л/моль
И..
М,к(Окс) = „ш ) 7,2-11,2 = 36 г/моль
V 2 24
М,,(Окс) = М,«(Ме) + М̂ кСО)
MjxfMe) = Мзк(Окс) - М̂ кСО) = 36-8 = 28 г/моль
Ответ; М,,;(Окс) = 36 г/моль 
М,к(Ме) = 28 г/моль
3. Хлорид некоторого металла массой 0,493 г обработали 
избытком раствора AgNOj При этом образовалось 0,86 i 
AgCI. Вычислить молярную массу эквивалента металла.
РЕШЕНИЕ; 
По закону эквивалентов: 
^меС1, Mj^(Me С1̂ )
M ,^A g C l)m AsCl




0,493 _ M ^ j M e a j  
0,86 ^  143,5
n 4Q3 .143 3
M ( M e C L )  = -  =82,Зг/моль
"  0,86
a j  = + M
M,  (C /)=  — = 35,5 г/моль 
1
= M J M e  C / J  - M ^ (C 0  
= 82,3-35,5 = 46,8 г/моль.
Ответ: М ̂ ^(Ме) =46,8 г/моль.
УРОВЕНЬ С
1. При растворении 16,25 г двухвалентного мезалла в 
кислоге выделилось 6,52 л водорода, собранного над водой и 
измеренного при температуре 298К и давлении 730 им рт. ст, 
Определить молярную массу эквивалента металла и назвать 
металл. Давление паров воды при температуре 298К равно 





т иМс W „ ( // IМ^к(Ме) =
' 0(Н,)
= и  ,2 л/моль
По объединенному уравнению газового состояния определяем
\7̂
О(Нз)
Рц, ‘^Н, _ f * o '^ 0(H,)
т
То = 273 К,
t где
Р() = 760 мм рт.ст.
Робщ -
СР _  р . V Р • V'•общ ‘ 11;0 '' '̂ Н; _  *0 ''0(Н.)
Т ~ Т„




. .  , , ,  , 16,25-11,2Mi„(Me) = -  =32,79 г/моль
5,55
Мэк(Ме) = , г/моль. где В -  валентность металла
В
Мм  ̂= Мэк(Ме) - В = 32,79 ■ 2 = 65,58 г/моль, что соответствует 
молекулярной массе атома цинка.
Ответ; M,,(Zn) = 32,79 г/моль 
металл -  Zn
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2. При окислении металла израсходовано 3,79 л 
кислорода, измеренного при 293 К и давлении 740 мм рт.ст. 
Образовалось 39,43 г оксида. Определить молярные массы 






0 ( 0 )
М„(0) = 5,6 л/м ОЛЬ
По объединенному уравнению газового состояния определяем
V.,0 ( 0 ,  I
Р, .V„ Р„ - V0 ( 0 ,  I
т’'п
То = 273 К. Ро 760 мм рт.ст.10
,,  Р о ,'V o , 'То 740 '3 ,79-273 ,
Т -Р , 293 '760
39,43-5,6
М,к(Окс) = ------ = 64,2 г/моль
3,44
М,„(Окс) = М,,,(Ме) + М,,({0 )
М,,(Ме) = М,к(Окс) - Мзк(О)
= 64,2 -  8 = 56,2 г/моль
Ответ: Мзк(Окс) = 64,2 г/моль 
Мэк(Ме) = 56,2 г/моль
3. Написать уравнения реакций взаимодействия 
гидроксида железа (III) с хлороводородной кислотой с 
образованием:
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а) хлорида дигид роксожелеза (Ш);
б) хлорида гид роксожелеза (111);
в) хлорида железа (111).
В каждой реакиии вычислить молярную массу 
эквивалента гидроксида железа (III) и массу гидроксида 
железа (III)) необходимую для взаимодействия с 3 65 г 
хлороводородной кислоты. ’
Дано:






Мэк (основ.) = , г/моль
л01Г
- число гидроксогрупп,
замещенных в реакции на кислотный 
остаток.
n .JH C ])  =
М ,Д Н С 1)





К̂с(ОИн ~ [Ре(ОН)з1- М,ЛРе(ОН)з]
а) НС1 -ь Ре(ОН)з = Ре(ОН):С1 + И.О
•(0//I, 106.8
= 106,8 г/мольМ,,ЛРе(ОН)з] =
1 1
п ,Л Н С 1) =  л ,Л Ре(О Н )з]
= 0 ,1 -106 ,8=  10,68 г. 
б) 2НС1 + Ре(ОН)з = РеОНСЬ + 2Н .0





m Fe(OH)5 0,1‘53,4 5,34 r
b) 3HCI + Fe(OH>3 = FeCb + 3H,0




П^мош, =0,1-36,5 = 3,65 г.
Ответ: a) Мэк[Ре(ОН)з] = 106,8 г/моль
т FclO/n, = 10,68 г.
б) Мэк[Ре(ОН)з] = 53,4 г/моль 
"»Mow), = 5,34 г
в) Мэк[1^е(ОН)з] = 35,6 г/моль. 
'” мон), =5 .56 г.
3. СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ СОСТАВА РАСТВОРА 
УРОВЕНЬ А
1. Записать выражение массовой доли растворенного 
вещества. Указать размерность.
Ответ:
со,, = -100 , [%] со,, =
т . т .р -ра “ р -ра
2. Записать выражение молярной доли растворенного 
вещества.
П н  _
п U + п m ц 7м ц + m / М р.„„Ответ: Хв =
22
3 Записать выражение молярной кониентраиии вещества. 
Указать размерность.
П г> ГП р
Ответ: Св = , ,  ~ кд . ’ [’̂ оль/л]
 ̂р̂ рп ” ‘ в Р“РЭ
4. Записать вы раж ение м олярной концентрации  
эквивалентов вещ ества. У казать разм ерность.
_ п,ДВ) _  т „
Ответ: = — , [моль/л]
V м (В) V
5. Записать вы раж ение м оляльности  вещ ества в растворе. 
У казать разм ерность.
Пр гПр-1000
Ст(В)= --- -  , [моль/кг]
m р-геля
6. Записать выражение ти гра раствора вещества. Указать 
размерность.
Ответ: Те = — — , [г/см^]
р̂~ра
УРОВЕНЬ В
1. Сколько граммов хлорида железа (111) содержится в 500 





С,к(ЕеС].1) =  о, 1 моль/л (0,1 н) 
Уд-од -  500 см'̂ ______________





М ,Д Е с и , )  - V 
откуда = С^ДРеСЬ )• М^ДРеСЦ )■ \ ^  , , ,
М „(Р еС 1, )= '^ ^ '^ ' '  где 
В п
(FeClj ) - молярная масса эквиБале}гга хлорида железа (Ш), г/моль.
МFed, ■ молярная масса хлорида железа (Ш), г/моль.
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Мя-а, = 56 + 3 ■ 35,5 = 162,5 г/моль
В - валентность железа (3), 
п - число атомов железа в молекуле соли ( 1).
Тогда m (FeC l,) = 0 ,b  • 500 ■ Ю ' -  2,708 = 2 .71г,
где 10' ’ - пересчет см’ в л.
Ответ: m =2 , 7 1г.
2, Сколько граммов хлорида магния потребуется для 
приготовления 800 см’ 25%-ного раствора плотностью













mp.pa -  • P p .,, = 800 . 1,2 = 960 Г.
25■960
MgCl, 100
Ответ: m Mgci, = 240 г
= 240r
3. Определить молярную концсн грацию вещества в 










CUSO4 вычисляем по формуле:
„  '̂‘̂ CuSOj ,
Е -п .ч п  == I МОЛЬ/Л
■“ М ■ V'̂̂ ‘CuSOj ’'р-ра
M q,<;o  ̂ ■" молярная масса сульфата меди (II), г/моль.
= 64 + 32 + 64 = 160 г/моль 
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Тогда = , - 0 ,3  125 = 0,31 м оль/л,
.....  160-800-10'^
где 10"‘ - пересчет см'  ̂ в л.
Ответ: =0,31 моль/л.
4. Определить моляльпость вещества в растворе, если в 
100 г водного раствора содержится 5,3 г карбоната натрия.
Дано;
Шр,рд = ! 00 г
in Nii,CO, = 5,3г
РЕШЕНИЕ;
Моляльность Ма^СОд в растворе определяем 
по формуле:
C J N a , C O O - ' >
m, 1000
С,^(Ма2СОд)= ........  ,моль/кг
^  Na,CO, ' Н ;0
Массу воды определяем из условия:
Тогда гпц̂ о = - " ‘м,.со. = Ю 0-5 ,3-94 ,7г
Следовательно:
C ,„(N a.rO .)=  =0,5279=0,53моль/кг
“ ’■ 106-94,7
где 1000 - пересчет г в кг.
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Ответ; (N a^C O j) = 0,53 моль/кг.
5. Определить титр раствора вещества, если в 200 см’ 
раствора содержится 0,1 моль гидроксида калия.
Дано;
Vp-рл = 200 см’
‘кон = и,1 моль
т _ ̂кон
РЕШЕНИЕ;
Титр раствора вещества 
определяем по формуле;
Ткон =  ^ г /с м ’
''р-рэ






откуда ткон =0,1 ■ Мкон = 0,1 • 56 = 5,6 г, где 
Мкон- молярная масса гидроксида калия, г/моль, 
Мкон = 39 + 16 + I = 56 г/моль,
5 6Следовательно, Т„̂ ,„ = ’ =0,028 г/см’кон 200
Ответ: = 0.028 г/см’.
6. Определить молярную долю растворенного вещества в 
3,42%-иом растворе сахарозы (С[2Н220[]).
Дано:
^с„н„о,| —3.42%
Хг,,Н,,0|, .  ?
РЕШЕНИЕ:
Молярную долю сахарозы в 
в растворе определяем по 
формуле:
п. *^С,;Н;,0||  ̂^С,.Н,,0,,*С |7Н 2зОм '-12'̂  22'-'| I
*̂ С,,Н2.0|, *’ н,0 *’̂ С,;Н,,0|, ^^Ср.,Н;;0,| *’^11,0  ̂^ Н ,0
где:
m ‘. уд  - соответственно массы сахарозы и воды, г;
М С | , I  ^ М д - соответственно молярные массы сахарозы и 
воды (342 г/моль и 18 г/моль).
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МассьЕ сахарозы и воды определяем согласно условию задачи 
(3,42%-ный раствор сахарозы).
Следовательно, в J00 г раствора содержится 3,42 г C12H22O11,
m и.о 100-3,42 = 96,58 г 
3 ,42/342
3^42/342-1-96,58/18 
Ответ: 7,- „ „ =0,00186.
=  0,00186
УРОВЕНЬ С
1. Плотность 6% раствора ортофосфорнон кислоты равна 
1,031 г/см\ Рассчитать:
а) молярную концентрацию кислоты;
б) молярную концентрацию эквивалентов кислоты;
в) моляльность кислоты в растворе.
РЕШЕНИЕ:
а) Молярную концентрацию 
кислоты определяем по формуле:
Н iPO„ I- ;моль/л.
-VIMI W4 р
Согласно условию задачи в 100 г раствора содержится 6 г 
Н^РО.). Тогда 6 г H;iP04 содержится в объеме раствора
Р,-„ 1.031
Следовательно, Си рп =  _ _, = 0,63моль/л ,
9 о ' 9 /  10
где 10'̂  - пересчет см' в л.




С .(Н ,Р О ,)=  ;моль/л .
M .( H . ,P O J  =
98
= = 32,67г/моль.
Тогда С ,Д Н ,Р О ,)  = -  -  = 1,89моль/л.
" 32,67-97 10-'
в) моляльность кислоты в растворе определяем по формуле;
С ...(Ы ,РО ,)
1^H:0 =  -Р.-.
тн ,р [5 .-1000
^^п,ро. -П1„,о
;моль/ кг.
= 1 0 0 -6  = 94г
^  , 6 * 1 0 0 0  ,
Тогда С „ (Н тРОл) = = 0,65моль/ кг,
98*94
где 1000 - пересчет г в кг.
Ответ :Сц̂ Ро_̂  = 0,63моль/л,С,,,(НзРОд) -  1.89моль/л,
(Н ,P O j) = 0,65моль/кг
2. Как приготовить 3 л 0,2 и раствора карбоната калия, если 
имеется 16%-ный раствор данного вещества пло1ностью 
1,149 г/см'.
гг. = 1  6%
Дано:
к,со,
Рр-р., =М 49г/см ' 
С,ДК^СО,) = 0,2моль/л 
Vp-p. =3л
РЕШЕНИЕ:
а) Молярную концентрацию 
эквивалента карбоната калия 
определяем по формуле:
С ,Л /б Х О ,) =
M J K X 0 , ) V , , ^
V . ^ 0 6 % ) - ?
Следовательно:
»̂л-,г*о, =  с  „. ( к х о , ) ■ М ) ■ v,,_,
28
к- гп, . . „ _ 1 38
П1К:С-о, = С .ж (К ,С О ,) . - V , . ^ = 0 .2 -  -3 = 41.4гI h’ Г-' 2
Рассчитываем массу 16%-ного раствора К2СО3, который 
содержит 4 1,4 г К2СО3.
Согласно условия задачи в 100 I' раствора содержится 16 г 
К2СО?. Составляем пропорциЕо:
100 г р-ра - 16 г К2СО3 
ГТ1р-ра( 164) ■ 41,4 Г К2СО3.
100 41,4
П1р.ра(16%) ~  — 2 д о , / ^ 1
1 6
V ^ 258,75
р ,.„  1,149
Ответ: для приготовления 3 л 0,2 н раствора К2СО3 нужно 
взять 225,2 мл 16%-ного раствора К2СО3 и разбавить водой 
до 3 л.
3. Найти массы воды и кристаллогидрата CuS04'5H20 , 
необходимое для приготовления I литра раствора, 
содержа и (ето 8 % (масс.) безводной соли. Плотность 8%-то 
раствора CUSO4 равна 1,084 г/см'\
РЕШЕНИЕ
По определению
(1) < ( uSOj ) ‘
•ICu-SO. 
П1., ...
1 0 0 . %
откуда CiiSO., 100
Масса раствора равна
т =Vp-/kf Р~Р<̂ ^ p-̂ lKlР.,-.
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1Т1р_ру = 1 • 10^ ■ 1,084 = 1084г , где iu’ коэффициент перевода л в 




-8 6 ,7  г
Масса CuS04-5H;0 , соответствующая массе безводной соли 
(CUSO4) может бь[ть найдена [[о пропорции:
Mf-usoj ^ню ~ ^ciiSOj г/моль -160 г/моль
*^^C'nS()| Ml,о  *^C uS(),
Тогда





Зная массу раствора и кристаллогидрата, определяем массу 
воды:
т ;;,:, = Шр.р, - = 1084 -1 3 5 ,5  = 948,5г
Ответ, гП|.|р ~ 948.5г, — 135,5г
4. ЭНЕРГ ЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИИ 
УРОВЕНЬ А
1. Написать формулу для расчета изменения 
стандартной эитальиии реакции (I следствие из закона 
Гесса).
Ответ:
ДгН"(298 К) = Хп,Д,Н"(298 К) пред, -Хп,Д,Н"(298 К) исх.. (кДж)
2. Написать формулу для расчета изменения 
стандартной энергии Гиббса реакиин при нзвесттидх 
значениях сгаидартиых эитальинн и энтропии реакции.
От'вет:
Д,С"{298 К) = А,Н"(298 К) -  Т Д,5‘’(298 К), (кДж)
30
3. Написать формулу для расчета стапдаршой 
энтальпии растворения вешсс1ва.
Ответ;
Q . - M ,
Д™с™Н"(298К)=-
(Ср р, 'Шр ■ДО-М„
т „ - 1 0 0 0
m д ■ 1000
, (кДж/моль)
4. Напнеагь формулу для расчеэа нэменення 
стандартной тнтроннн реакции (I следствие нэ закона Гесса).
Ответ:
Дг5"(298 К) = SnjS*’{298K) прод. - £  П]5"{298 К) исх,, (Дж/К)
УРОВЕНЬ В
I. Рассчитать изменен нс стандартных энталытн н 
энтропии химической реакции:




ДгН"(298 К) - ? 
ДД"(298 К) - ?
РЕШЕНИЕ:
Изменение стандартных энтальпии 
и энтропии химической реакции 
рассчитываем исходя из первого 
следствия закона Гесса;
ДгН"(298 К) = [2Д,Н‘’(298 К, Н.О „Д + 2Д,Н"(298 К, СЬ(г))] -
- [4Д,Н"(298 К, н а  ,pj) + AfH"(298 К, Ол(р,)];
Др5*’(298 К) -  |2S"{298 К, Н^О,,.,) + 2S“(298 К, -
- I4S"(298 К. HClfr)) + Ŝ ’{298 К, 0;,^,)!:
где ДрН"(298 К, В) и S”(298 К, В) - стандартные aHTajTbnnn 







4 HC1 + U t = 2 Н 2О,,, + 2 Cli (г)
4(-92,3) 0 2(-241,84) 0
4(186,8) 205 2(188,7) 2(222,9)
Тогда:
Л,Н'’(298 К) = 2Ч-241.84) -4-(Д2,3) - - 1 14,48 кДж 
Дг5"(298 К) = (2-188,7 + 2^222,9) - (4-186,8 + 205) -  -129 Дж/К
Ответ: Д,Н"(298 К) = -1 i4,48 кДж, Д,3"(298 К) = -129 Дж/К
2. Стандартная днтальт1я сюранмя ттнлена (C1H4) 
равна (-1410,8) кДж/моль, Малмсать тсрлюхимичсское 
уравнение сгорания этилена и вычислить стандартную 
энтальтш  сю образования.
Дано:
ДпН"(298 К, С2И4Г) = -1410,8 кДж/моль 




1С2Н4(г) + ЗОкг) = 2С02(|) -t- 2H20(jki
ДпН“(298 К) = - 1410,8 кДж/моль. {I )
Стандартной энтальпией сгорания вещества называется 
тепловой эффект реакции полного сгорания 1 моль данного 
вещества до COi(r) и Н2О при стандартных условиях. 
Следовательно для данной реакции ( I ),
Д,Н"(298 К) =-1410,8 кДж.
Для нахождения AfH"{298 К, С2Н4(г>) используем первое 
следствие из закона Гесса для этой же реакции (I): Д,Н"(298 К)= 
=2Д,Н‘’(298 К.СОдп) -1-2Д,Н‘’(298 К, Н^О,*)) - Д(Н‘’(298 К, С;Н4(п) - 
- ЗДгНД298 К, Одп).
Откуда: Д|-Н“(298 К. C2H4(r>) = 2Д,Н"(298 К,СО>,,,)+
-ь 2Д,НД298 К, НдО ,..0 - Д,Н"(298 К) - ЗЛ,Н"(298 К, О^,,)
Значежзя стандартных теплот образования (Д|Н‘’(298 К,В)) 
вещеегв находим из таблицы П3[ I ].
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AfH‘’f298 K,C2H,t{r,)= 2-{'393,5) +2-(-285,8)-(-14iO,8) =
= 52,2 кДж/моль,
Ответ: ДгН"(298 К. = 52.2 кДж/моль.
3. По заданным термохимическим уравнениям  
рассчитать стандартную энтальпию образования 
Ге2 0 з(к| из простых вешесз в;
(1 ) 2Fe,«, + 0 2 („ = 2FcO,«, Д,Н"(298К, 1) = - 529,6 кДж





Д,Н'’{298 К) искомой реакции.
РЕШЕНИЕ:
Стандартная энтальпия 
образования вещества есть 
тепловой эффект реакции 
образования ] моль Ее^Олк) 
из простьЕх веществ при
стандартных условиях:
2Fe,K) + 3/2 Од,) = Ре?0.лх) (3)
Из двух реакций (1) и (2) необходимо получить реакцию (3). 
Для этого складываем термохимические уравнения (1) и (2), 
предварительно разделив на 2 стехиометрические 
коэффициенты реакции (2):
2Fe (t) + 0"> {!■) + 2FcO /.,i + Vi O2 (о “ 2FeO i<t\ + Fe-iO  ̂гю 
После сокращения получаем уравнение реакции (3)
2Fe„() + 3/20;(г) ^  Ре:Оз,к,.
Для определения изменения стандартной энтальпии реакции
(3) аналогичные математические действия осуществляем с 
тепловыми эффектами приведенных реакций: ДгН‘'{298 К.З) = 
Д,Н‘’(298 К. I) + ‘/2 Д,Н"(298 К. 2) = (-529,6) + ‘Д (-585,2) -  
= - 822,2 кДж. Так как реакция (3) соответствует образованию I 
моль РегО.ч из простых веществ, то Д|Н"(298К,Ре;О0 = - 822,2 
кДж/моль.
Ответ: Д(Н'Х298К, FeiO.O = - 822,2 кДж/моль
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1, Вычислить стандартную энтальпию растворения 
NaOH в воде, если при растворении 10 г NaOH в 250 мл 
воды темпера!ура раствора повысилась на 9,7*’С. Удельная 
теплоемкость раствора равна 3,99 Дж/{1 -К).




Ср,р ,,,=3,99Д ж /(г-К )
Д,Н‘’{298 К, С:Н4,) = -1410.8
кДж/моль________________
Др.стн Н"(298 К, NaOH) - ?
Р Е Ш Е Н И Е :
Стандартная THTajTbnHn
растворения рассчитывается 
на 1 моль BCHiecTBa, т.е.;
H"(29SK.NaOH) =
NaOH К И Ю
,{кДж/маль)
Ор — ^р-рв ' '-■р(р-ра') '
1ДС jvi[,jaQH - молярная масса 
NaOH, г/моль,
A t , изобарный тепловой эффект реакции;
П1р_ра- масса раствора, г;' -ра
-р(р-ра) — теплоемкость раствора, кДж/(г-К)
At = tsoM -  t„a4 -  изменение температуры раствора.
При этом знак + ' указьЕвает на повышение температуры при 
растворении, а знак - на понижение температуры. Для 
расматриваемой задачи At = + 9,ТС 
riip.j,a ^  mN,o[[ m „ о = 10+250 = 260г,
Тогда: Qi- -  (10 + 250) ■ 3,99 - 9,7 = 10062,8 Дж,
Ар,сгв.Н‘’(298 К, NaOH) = -
10062.8-40
= -40 ,24кД ж  / моль ,
о 1000
где 1000 - нсресчет Дж в кДж
Ответ: Н‘Г298 К. NaOH) = - 40,24 кДж/моль,
2. Используя справочные данные но AfH"(29SK, В) и 
S'’t29S К, В), вычислить изменение энер1ии Гиббса реакции 
и сделать вывод о возможности прогскаиин реакции 
+ бН^О ,.,.1 = 2Л1(ОН)з,к) + ЗНз8 (п 




ДгСДЗбО К) - ?
РЕШЕНИЕ
Возможность самопроизвольного 
протека!шя реакции при 360 К 
опреде;[яется знаком величины 
изменения энергии Гиббса для данной 
реакции:
если ДгО°(360 К) < о, самопроизвольное протекание 
реакции при заданных условиях возможно;
если ДгО°(360 К) > о, то при заданной температуре реакция 
невозможна,.
Значение Д^О^ЗбО К) рассчитываем по формуле:
Д,С“{360 К) = Д31Д298 К) ■ 10- - Т Д,8“(298 К)
где Дф]°(298 К) - изменение стандартной энтальпии реакции, кДж:
AfS°(298 К) - изменение стандартной энтропии реакции, Дж/К:
10̂  - пересчет кДж в Дж.
Значение ДгН“(298 К) и Дг5°(298 К) определяем по первому 
следствию из закона Гесса:
Д,Н°(298К) = [2Д,НД298К, АКОНЬю) + ЗД,Н“(298К, Н Л о)1- 
-[Д,И°(298К. АЬ5з(„) + 6Д|Н‘>(298К. Н.О,^»)1; 
Др5°(298К)-[25Д298К, А1(ОН);,,„)) + 3S°(298K, Н25(,Д]-  
-[S°(298K, АЬ8з(.,) + 68Д298К, Н,0,ж))]; 
где Д|1 Р{298К, В) и S°(298K, В) - стандартные энтальпии 








9 6 .1 4
6НЮ(ж, = 2А1ЮН),,(„ 
6(-285,8) 2(-1613,64)




Д,НД298, К) = [2-{-1613,64) + 3-(-21,0)] - [(-722,72) + 6*(-28.5,8)J -  
=-852,76 кДж
S°(298 К) = [2 ■ 85.68-I-3 ■ 205,7] - [96,14-н 6 ■ 70,1]=271,72 Дж/К 
Тогда:
ДгСДЗбО К) = -852,78-10 ' - 360 • 271,72- -950599,2 Дж -  
= -950,6 кДж
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Так как ДгО'’(360 К) < П, то самопроизвольное протекание 
реакции возможно.
3. Известны изменения стандартных зптальпнй 
следуюнзих реакннн:
{1) 2СО,г, + 02,„ = 2COi„ ДгН“(298 К) = - 5(>6 кДж
(2) 2Fe(«, + СЬ,) = 2FeO,Ki Д..НД298 К) = - 529,6 кДж
(3) 4FcO,K-) + 02U-) = 2РегОз(к) ДгНД298 К) =- 585,2 1аж  
Вычнелнгь изменение стандартной энтальпии реакции













I. Определить искомое и
заданные уравнения.
Искомое уравнение (4), а заданные - (1), (2) и (3).
2. Искомое уравнение получим путем сложения 
предварительного подготовленных заданнелх уравнений.
3. Предварительная подготовка заданных уравнений 
заключается в:
а) условном исключении из заданных уравнений тех из 
участников реакции, которые отсутствуют в искомом 
уравнении:
б) умножении заданных уравнений и их тепловых эффектов па 
числа, которые позволяют получить коэффициентЕл, стоящие 
перед теми же веществами в искомой реакции:
в) умножении заданных реакций и тепловых эффектов на (-1) в 
случае, если для получения искомого уравнения необходимо 
перевести вещества заданной реакции вправо или влево от знака 
равенства.
4. Складываем левые и правые чаези предварительно 
подЕ'отовленных заданнЕлх уравнений и их тепловые эффекты.
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Для решения задачи в первом термохимическом 
уравнении приводим в соответствие коэффициенты, 
необходимые для получения искомого уравнения. Для этого 
уравнение (I) умножаем на 3/2, получаем:
(1*)ЗСО (0 + 3/2 О зм-ЗСО ко 
Второе заданное уравнение умножаем па (-1), т.к. в искомом 
уравнении 2Fc стоят в правой части уравнения, а в заданном -  в 
левой части уравнения, в результате получаем:
(2*) -2Fe - Одг) ^ -2FeO (к>
Третье заданное уравнение умножаем на {-1 /2), т.к. в 
искомом уравнении имеем 1 моль Fe^OifK), который находится в 
левой части уравнения, а в заданном 2 моль Fe^O.!, находится в 
правой части уравнения, в результате получаем:
(ЗД -2FeO ,,, - -  -Fc:0,„.,
Складываем левые и правые части уравнений ( I *), (2’*'}, (З’'̂ ): 
ЗСО„-.+ 3/2 0 .,.,-2Fe tu\ + ‘ 2FeO - ‘/гОг(о =
= ЗеОдг) -2FcO (к) - РегОз(к)
После сокращения имеем:
ЗСО (,) - 2Fe /„1 — ЗСО2 fo - РезОз{к)
Перенесем значения со знаком минус из левой части 
в правую, а из правой - в левуво часть уравнения:
ЗСО (г) + Ре20з(к) = ЗСО2 (г) + 2Fe («,
Значение изменения стандартной энтальпии реакции 
вычислим путем сложения изменений стандартных энтальпий 
(1*), (2*), (3*) реакций, умноженных на те же
коэффициенты.
ДгН"(298 К > -0 5 6 6 Ь  3/2+ (-529,6) •М ) + (-585,2) Д Д /2 )-  
= -26,8 кДж
Ответ; Д,Н"(298 К) = - 26,8 кДж
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5. СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИИ И 
ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ
УРОВЕНЬ А
1. Написать формулу свя^и константы равновесия (Кр) с 
термодинамическими функннями:
Ответ: ДгО"(298К) = Д,Н”(298К) -  Т Д,3"(298К) = -2,3 RT Ig К„
2. Написать формулу :1ависимосги скорости реакнни от 
температуры и энергии активации (Е„кт)'
К, Е
Ответ: [g— ^ —
Vj. /Г. 2,3/? V T'l Т т  /
3. Написать формулу зависимости скорости реакции от 
присутствия в системе катализатора.
V к-
Ответ- =
V ' ' К
Е - Еант акт (кат )
2,3RT
УРОВЕНЬ В
1. Реакция меж т̂у веществами А и В выражается 
уравиепием!
А(1) + ЗВ(Г) = 2С(|')
Коистаита скорости этой реакции равна 0,1. Начальные 
концсн1раиии реагирующит веществ Сд = 0,4моль/л, С» = 
0,8 моль/л. Вычислить, во сколько раз изменится скорость 







Сл = 0,4 моль/л 




Начальная скорость реакции, согласно 
закону действующих масс, выражается 
уравнением:
Уо = К-Сд* С1 =0,1-0,4 ■0,8  ̂=
= 0,0205 моль/(л*с)
Согласно уравнению реакции один 
моль вещества А реагирует с тремя моль 
вещества В. Следовательно, 
уменьшение конценграции вещества А 
на 0,1 моль/л, в результате протекающей 
химической реакции, сопровождается 
снижением концентрации вещества В на 
3-0,1 = 0,3моль/л.
Тогда:
V, = 0,1-{0,4-0,1)'(0,8-3 0,1У = 0,00375 моль/(л-с)
Т огда:
V, 0.0037.5 _




Ответ: При уменьшении концентрации вещества А на 0,1 
моль/л, скорость реакции уменьшилась в 5,47 раза.
2. Энергия активации некоторой реакции равна 60 
кДж/моль. Во сколько раз изменится скорость реакции:
а) при ИОВЫ т е  и и и гемиературы от 320 до 360 К?
б) если она протекает при 29S К в црнсу гствнн катализатора
39
Дано:
Еак = 60 кДж/моль
а )  Т| =320К ,
Т; = 360К
б) Т = 298К,
РЕШЕНИЕ;
а) Из уравнения Аррениуса 
нолучасм:
К, V, /.; I I




2,3 '/г  г,
60 -10’ ( 1 I
320 360V,,,, 2,3-8,31
-  1,09
где 10’ -  коэффициент нерссчста 
кДж в Дж, тогда
■̂ ,60 12,Зраза
3̂21)
б) Зависимость скорости реакции от наличия катализатора 
выражается уравнением:
К Е, - Е Э1с(к:ат)
ig -^ V 2,3 • R ■ т





= 10’ " = 129
Ответ:
а) при повышении температуры от 320 К до 360 К скорость 
реакции возрастае-г в 12,3 раза.
б) в присутствии катализатора скорость реакции возрастает в 
129 раз.
3. Используя справочные данные по Л|Н”(298К) и S'V29SK) 
вещее 1'в, определить температуру^ при которой константа 
равновесия реакции СО;,г) + С(ы <=> 2СО(г) равна единице. 







Значения AfH”(298K) и S"(298K) веществ берем из табл.3[ 1 ]
СО:, г) С(к) - 2СО(„
AfH"(298K),
кДж/моль -393,5 0 2'(-П 0,5)
S"(298K),
Дж/(моль-К) 213,7 5,7 2-( 197,5)
-2,3RTigKp = Д,Н^(298К) -  ТД,5“(298К) 
Если Кр, = !, то IgKp = О, тогда 
Д,Н"(298К) - Т Д ^ ‘’(298К) = О, а
А^Н"(298К)10-  
А Х ( 2 9 8 К )  
где Ю’ -  коэффициент пересчета кДж в Дж
Т =
Д,Н"(298К) -  2Д,Н"(298К, СО,,,) -  [Д,Н'’(298К, СО:,,,) +
+ Д|Н"(298К, CJ1
Д,Н‘’(298К) = 2-(-110.5) -  [(-393,5) + 0] = 172.47 кДж.
Д,5"(298К) = 2 S"(298K, СО,„) -  [S‘’(298K, СО:,,,) + S"(298K, С,и)] 
= 2.197,5 -  (2 ] 3,7 + 5,74) = ] 75,6 Дж/К
172,47-10^
Т =  -  ---- =982К
175,6
Ответ: Кр = 1 при 982 К.
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1. Как изменится скорость реакции : А{Г) + 2В(г* = 2С(п, 
если:
а) увеличить давление в системе в 2 раза;
б) увеличить концентрацию вещества В в 3 раза;
в) увеличить объем системы в 3 раза?
У ровен ь  С
Дано:
Уравнение реакции,
а) Р увеличивается в 
два раза
б) Св увеличивается в 
три раза
в) V увеличивается в 
три раза
РЕШЕНИЕ;
На основании закона 
действующих масс
Vo-К С д С в '
а) увеличение давления в системе в 2 раза равносильно 
увеличению концентрации реагирующих веществ во столько же 
раз.
Следовательно:
V, = К'(2СаН 2С в/  = 2.3ЛК.Г..Г.’ = 8Vn 
Тогда: = 8 раз.
б) при увеличении концентрации вещества В в 3 раза.
V, = К-Сд.(ЗСв)'‘ = З^.К Сд'Св^ = 9Уо
Тогда: = 9 раз.
К)
в) увеличение объема в системе в 3 раза равносильно 









Ответ: а) при увеличении давления в 2 раза скорость реакции 
возрастает в 8 раз;
б) при увеличении концентрации вещества В в 3 раза скорость 
реакции увеличивается в 9 раз;
в) при увеличении объема системы в 3 раза скорость реакции 
уменьшается в 27 раз,
2. На основании принципа Ле Шателье определить, в 
каком направлении сместится равновесие в 
следующей системе:
280ад + Ойо <=> 280з(г), А,Н"(298К) = -284,2 кДж 
при; а) понижении температуры,
б) повышении концентрации 80д,
в) повышении давления.






при изменении Т, Р,
РЕШЕНИЕ:
Константа равновесия реакции 





р̂ SO; • р .
Смещение равновесия реакции зависит от знака 
ЛгН"(298К) Т.к. Д,Н"(298К)<0, т,е. реакция 
экзотермическая, то при понижении температуры равновесие 
сместится в сторону прямой реакции. (—). идущей с 
выделением теплоты. Протекание прямой реакции, согласно 
принципу Ле Шателье, ослабит эффект понижения 
температуры.
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к аналогичному выводу приходим из выражения 
зависимости константы равновесия и энергии Гиббса 
л,с;"|2чхк) л //'V;qRKi л,5''(:чха)
- 2.3Л7 - 1 . 3 R T Z.3Rк ,  = 1 0 = 1 0
Так как Д,Н”(298К)<0, то значение Кр будет равно 10 в дробной




температуры не зависит. Тогда при понижении температуры и 
отрицательном значении ДгН"(298К) дробное слагаемое
Д , / / '’(298ДО
СуДС1 MMCJb V :'/ и будет возрастать т.е.
23RT
суммарное значение показателя степени и значение Кр будут 
возрастать. А это означает, что количество продуктов реакции 
должны возрасти, что возможно при смещении равновесия 
вправо >),
[5 0 ,1'
б) Константа равновесия л ^ -= , не зависит от
[ 5 0 J -  -lO .I
концентрации. Поэтому при повышении концентрации SO.i при 
неизменном значении Кс должны возрасти концентрации 
исходных веществ, а это возможно при протекании обратной 
реакции. Т.е, в этом случае равновесие сместится влево (f—),
в) В соответствии с принципом Ле Шателье увеличение 
давления смещает равновесие в сторону той (прямой или 
обратной) реакции, которая сопровождается уменьшением 
суммарного числа моль газообразных веществ (уменьшением 
давления).
^  = 2моль50 + 1мольО ,.... = 3моль (газ )
= 2 моль5 0 з(газ)
Следовательно, при повышении давления равновесие 
системы смешается вправо (—>).
3. Вычислить константу равновесия для гомогенной 
системы:
4NHjir) ч-ЗОкг) <=> + 6HjO,ri
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если исходные кониеитрдцнн и Oj,,) соответственно





С^н, -  моль/л
= 5,0 моль/л 
[N->] = 1.8 моль/л
к , =
РЕШЕНИЕ:
f /v / / , r  [0,1^
Расчет количеств прореагировавших 
и образовавЕпихся веществ 
производится по уравнению 
реакции.
Равновесная концентрация исходных веществ равна 
разности исходЕЕОЙ концентрации и концентрации 
прореагировавших исходных веществ. Равновесная 
концентрация продуктов реакции равна количеству 
образовавшихся продуктов реакции.
Обозначим за X количество моль прореагировавших или 
образовавшихся веществ. Тогда с учетом коэффициентов в 
уравцсЕЕии реакции, отношения концентраций во в горой строке 
под уравнением реакции равЕгы: ( С д,ц. : Cq : : С ,,^  = 4:3:2;6)
Последовательность расчетов равновеснЕлх концентраций 
веществ, участвующих в реакции показана ниже:
















6,0-4Х 5,0-ЗХ 2Х 6Х
По условию задачи равновесная концентрация N2 равна 1,8 
моль/л. В то же время [N ]̂ -  2Х, Следовательно 2Х = 1,8, а X -  
0,9. Тогда равновесные концентрации веществ равны, моль/л: 
[NH.,] = 6,0-4-0,9 = 2,4 моль/л 
[ 0 2 ] - 5 , 0 - 3 ' 0 , 9  =  2 ,3  м о л ь /л  
[N2] = 1,8 моль/л
•S" -3,4'[Н2О] -  6,0'0,9 -  5,4 моль/л Кс =■ . =  1 9 8 ,9 52,4" • 2,3^
б) Схема расчета константы равновесия по второму 
варианту приведена ниже:





















(6 /2  •1,8)'’ -(1,8)' 
( 6 ,0 - 4 /2 П ,8 ) ' ■ (5 ,0 -3 /2 П ,8 ) '




6. ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 
РАСТВОРОВ
УРОВЕНЬ А
1. Привести формулы закона Рауля для водных 









М II о М
тн.о






■ +  г
м ,11.0 ‘ ‘ н
2. Привести формулы закона Раули дли водных 
растворов неэлектролитов и электролитов {изменения 
температур кипения и замерзании растворов).
Ответ:
IIV п  / и \ _  b'li.ii "'ll '^000
^ и  '"'н.о
К . . = : - э Г ' С , ( П )  = ,э":"
Д |„ , = / ДГ  (Я) = /АГ"
■ "'Н:0 
1П„ ■ 1000 
^  к ' '"н.о
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3. Привести формулы закона Вант-Гоффа для водных 
растворов неэлектролитов и электролитов.
Ответ:
^  = ■ RT =
т„
М,гУ,-г..




1, Вычислить гемиературы кипения и замерзания 
водного раствора, содержащего 0,1 моль сахарозы 
) в
ЮООг раствора.
Э ”’" =0,52 кгК/моль, = i .86 кг*К/мольН,0
Дано:
т,,.рэ = 1000 г 
= 0,52




Ьип г-ра = i 00''с + А t|(„n
р-ра ̂  о " Д 1-1ДМ
Сщ ~ моляльность
сахарозы в растворе, моль/кг.
С ,(С ,^Я ,,С >,,) =
п,-С,:Н ■1000
где л... - количество растворенной сахарозы, моль.
О ,!-1000
Cm ( С,, /У , ) —
1 0 0 0 -0 ,1 -A/,.,,,.,,
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0,1 '1000
= 0,10 моль/кг, где М =
1 0 0 0 -0 .1 -3 4 2  
— 342 г/моль
Д и .^ 0 ,5 2 -0 ,1 0  = 0,052'’С
1кии р-ра -  Ю0‘’С + 0,052"С = Ю0,052"С
Д t „ „ =  1,86-0.10 = о, 186Х
t■laM р-рэ = 0"C -0,l86"C  = -0,i86“C
Ответ: L-„np.pn= 100,052"C
W ,p.pa--0,186‘>C
2. В 100 г воды содержится 2,3г нездектродита. Раствор 
обдадает при 2S"C осмотическим давдением, равным 
618,5кПа. Опредедить модярную массу вещества. Пдотность 
раствора принять равной 1 г/см'̂ .
РЕШЕНИЕ: 
л: = Cb*R*T
R = 8.314 л-кПа/моль К = 
=8,314 Дж/моль-К 
Сн - молярная концентрация 
вещества, моль/л.
Vp-pa = Н1„ = (ГПн +
+ 'Л н,о VPt-ра
где ihr -  масса растворенного вещества, г
Ма -  молярная масса растворенного вещества, г/моль.
т »л -
M n -V p ,,
R ■ Т
ш,, R-T 2,31000-8,314-2981 
М„= " = - 92,13 г/моль
^•V t«  6! 8,5-(i 00+ 2,3)
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Ответ: молярная масса растворенного вещества равна 
92,13 г/моль.
3. Определить давление насыщенного пара над 1,0% 
водным раствором карбамида (CO(NH2)2) при 298 К, если 
давление насыи|енного пара над водой при той же 
температуре равно 2,34 кПа.
РЕШЕНИЕ; 
Р = РП ■ X =




^  И ,0
где Р -  давление насыщенного пара растворителя над 
раствором, кПа,
Ри -  давление насыщенного пара чистого растворителя, кПа. 
X '  молярная доля растворителя (НгО),
■ количество воды, моль,
" количество CO(NH2)2, моль.
В 100 г раствора содержится 1 г карбамида и 99 г воды.
99
Р= 2,34- J =2,33 кПа. 
бо"^ 18
Ответ: давление насыщенного водяного пара над 1%-ным 
водным раствором СО{НН2)г составляет 2,33 кПа.
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1. Опрслелить давление насыщенною пара над 0,05М 
раствором хлорида кальция (р = 1,041г/с[и’) при 301К, если 
давление насыщенного водяного пара над водой при этой 
температуре равно 3,78кПа. Кажущаяся степень 
диссопнацни хлорида кальция равна 0,85.
У РО В Е Н Ь С
Дано:
С ~ 0.05 моль/л
Т = 301К





Давление насыщенного пара 
над раствором электролита 
равно:
Р = Р ,
п н,о
' ■ ’Д аО, И.о
m н,о








а = i -  а (к-1) +
где - количество воды, моль,
^соп, * количество СаСЬ, моль 
1- изотонический коэффициент,
0 - 1)
{ к - 1 ) '
где а -  кажущаяся степень диссоциации CaCl2
к -  общее количество ионов, образующихся при полной 
диссоциации одной молекулы СаСЬ.
СаСЬ = Са“̂  + 2С1 
к = 3
i=0,85(3-i)+ l =2,7
_ ^ ^ C a C l,
^CaCl.
' ^ р -р а
. 0'1'куда
^ C a C l , = Г • М'“ СяС1.. '̂̂ ‘ CaCI- ■ Vр-ра
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Объем 0,05 М раствора равен 1л.





= 1041 -5 ,55 = 1035,45г
2 7 . ^ . | .
= 3,77 кПа,
18
Ответ: давление насыщенного пара над раствором равно 
3,77 кПа.
2. Определить осмотическое давление 1,5% раствора 
карбоната натрия при 25'̂ С, Плов ность раствора равна 




а = ; i = а(к-1)+1
к - 1
где а - кажущаяся степень 
диссоциации, 
к -  общее количество 
ионов, образующихся при 
полной диссоциации 
одной молекулы Ма;СОз
NajCO, = 2Na" + CO^"’ 
к = 3, тогда! =0,9(3-1)+1 =2,8 




^  Пл.СО , ■ ^ г -р а






р  ~ 1.015 
1,5-1000 
~ 106.98,5 
л = 2,8 0,144-8,314-298 = 998,96 кПа
= 98,5см'
-  0,144 моль/л
Ответ: осмотическое давление 1,5% раствора Na;CO.i равно 
998,96 кПа,
3. Водным раствор хлорида алюминия с массовой долей 
1,5% кристаллизуется при температуре (-0,69)”С. 
Определить кажущуюся степень днссоинаинн этом соли.
РЕШЕНИЕ: 
i -  1
о -  — ,
к -1
где к -  общее количество 
ионов, образующихся при 
полной диссоциации одной 
молекулы AlCli




0 - t зам p—pa
K';^‘’ c„ ,(A lC l,) k ;'-'’ -C„,(A1C1,)
гдеС„(А1С1,) =
в ЮОг 1,5% раствора содержится 1,5г А1СЬ и 98,5г воды
^  М П ,
С,„(А1СЬ) = -  0 ,114 моль/кг.
 ̂ 1.33.5 -98,5
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. о - ( - 0 .6 9 )  ,
1 = = 3,25
1 .8 6 '0 .1 I4
а -  ' = 0,75 (75%)
4 - 1
Ответ: кажущаяся степень диссоциации А1С1я равна 
0,75(75%).
7. РАСТВОРЫ СИЛЬНЫХ И СЛАБЫХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ. 
ПРОИЗВЕДЕНИЕ РАСТВОРИМОСТИ.
УРОВЕНЬ А
1. Написать выражение ПРддя следующих соединений: 
РЬСЬ и Ag2S04.
Ответ:
2, Написать уравнение диссоциации и выражение 
константы диссоциации для следующих соединений; 
NH4OH, HCN (для многокислотных оснований и 
многоосновных кислот только но первой ступени).
Ответ:
NH4OH <=> NH; + 0 Н ‘
_ [Ш: ][ОН- ]
HCN <=> Н" + CN' 




H2S <=> + HS‘
[H ^ [H S -]  
fH,S]
Fe(OH>2 <=> FeOH" + OH 
_  [FeO H ^IlO H ' 
[F e(O H )J





2) Н^СОл; СаСОз; NaCl
3 )  НС1; AgNOi; ZnCb
4 )  NaOH; H^S; KNO3.
Ответ: 3)НС1; AgNO.i; ZiiClj.
УРОВЕНЬ В
1. Вычислить pH следующих водных растворов;
а) 0,02 М н а ,
б) 0,2 М КОН
РЕШЕНИЕ:
а) НС1 = + СГ
pH = -igc^,.
HCI - сильный электролит, а  = 1
п -  число Н"̂ , образовавшихся при 
диссоциации одной молекулы HCi, 
п ^ = 1, тогда С .̂ = Сна = 0,02 моль/л = 2 • 10'^ моль/л.
pH = -lg2- 10'̂  = -0 ,3 +  2 =  1,7
б) КОН = + ОН'
рН=14-рОН: pOH = -lgC^ ,̂_
= Ском-а-п^^, .
КОН - сильный электролит, а = 1,
~ ч*^сло ОН', образовавшихся при диссоциации одной
Молекулы КОН, = 1, тогда
= Окон = 2 ■ 10 ' моль/л, рОН = -Ig 2 ■ 10 ' = 0,7
рН= 1 4 - 0 , 7 =  13,3.
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Ответ: pH 0,02 М HCI равно 1,7; 
pH 0,2 М КОН равно 13,3.
2. Вычислить pH 0,05 М водного paciBopa хлорноватистой 
кислоты fHOCl).
РЕШЕНИЕ:
НОС! <=> Н" -f ОС)
НОС1 - слабый электролит.
pH = -IgC ^  и* ~  ^нос! '
п - число Н'" образовавшихся при
диссоциации одной молекулы НОС1, л^. =1.
а  = ^искпгI ^-ноп
Кноп - константа диссоциации НОС1 (табл. П6 [1]);
К =5,0 ■ 10'", тогда
5,010'** ,
а  = . --------- ^  = 10
V 5-10'‘
= 5 • 10'̂  ■ 10'̂  ■ 1 = 5,0 • моль/л, 
тогда pH = - lg5,0 • ;м ‘* = 4,3.
Ответ: pH 0,05 М НОС1 равно 4,3.
3. Определить произведение растворимости M gF2, если 




MgFj <=> + 2F
[F1 = C ,,^ , ' a - n ^  .
M gFi' сильный электролит, a = 1.
Диссоциация MgF: протекает по вышеприведенному 
уравнению: ^ мц̂* * ' •  ^
[Mg^""] = 1,17 ■ 10'^ • ] ■ 1 = 1,17 ■ Ю'^моль/л
[F] = 1,17 ■ 10'̂  ■ 1 ■ 2 = 2,34 ■ Ю ’ моль/л. 
Тогда ПР,,^. = 1,17 . 10'^'{2,34
Ответ: =6,41 ■ 10"̂ .
. л .3 чт ✓  J * 1 л -9
м  J I =  f i  I ♦ 1 и  ^
УРОВЕНЬ с
1. Вычислить концентрацию ионов Н ,̂ HSOj h SO^~ в 
0,01М водном растворе H1SO3.
РЕШЕНИЕ;
НгЗОя <=> Н* + HSO3 - Ня ступень 
диссоциации.
_ [Н П [Н 5 0 ,-1К КНзЗОД [Н ,8 0 Д
К, = 1 .6-10  ̂ (табл.П6[ 11)
HSO3 <=> Н"̂  + SO Г  - 2-я ступень диссоциации.
_
(табл.П6[11)




Так как, диссоциация H2SO3 протекает преимущественно по 1-й 
ступени, то концентрацией ионов водорода, образующихся при 
диссоциации НгЗОд по 2-й ступени, можно пренебречь, тогда
[Н̂ ]=̂  [H SO :]= Гг:_____. Г . . . .  =
-  1,6' 10”  ̂ ■ 10”̂  = 1,3'10'^ моль/л.
Значение [SOj”] найдем из выражения для константы 
диссоциации по 2-й ступени и поскольку
[Н"1 = Г Н 5 0 ;] ,то  [S O f ]~  Kj(H,so,)= 6,3-10'%оль/л.
Ответ: iri"l = [H SO 3] = 1,3-10‘̂ моль/л 
[SOj‘ ] = 6,310 " моль/л.
2. Определить образуется ли осадок, если сметали 100см ’ 
0,01М водного раствора хлорида кальция и 200 см ^0,02 М 
водного раствора карбоната натрия.
Дано:
^СпО, “ 0,01 М
Г \'П;СО, = 0,02 М
V = ̂ CaCi 100 см ’
V =200 см '
Образуется ли осадок?
РЕШЕНИЕ;
При смешении растворов 
протекает следующая реакция: 
СаС12 +Na2 СО 3-  
= CaCOj J.-1-NaCI 
Осадок CaCOj образуется только 
в случаи,если
^ ■ ^СОТ > ПР = 5’ 10 ■ ’ {табл. П5 [l])
Поскольку смешали 100 см^ раствора CaCl2 и 200 см ’ 
N a j C O j ,  то объем полученного раствора составляет 300 см ’ 
Тогда после смешения объем раствора СаС1; от общего 
объема смеси составит 1/3, а объем раствора N a^CO , после 
смешения составит 2/3 от общего объема смеси. После
смешения:
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с _ -  сV (Г ■ а п ■ Na,CO. ■а ■ п cof-гог 3
CaCl2 и N a2 СО3 - сильные электролиты, а =  I.
Процессы диссоциации СаС1 j и NajCO^ протекают по 
следующим уравнениям :
CaClj = С а ’" -f 2С1"
N a, СО, = 2Na^ + СО^” , тогда п ,̂ ,, = 1 и п . =1
1 Эс  -  0,01'М  = 3,3-10  ̂ моль/лся- 3
С , = -  0,021-1 = 1,3-10“̂  моль/л со; 3
CfJ- •С . = 3,3-10 ' -1,310 - = 4,29-10“'
Так как 4,29-10 ' > 5-10'^ (ПР ), то осадок СаСО ̂  образуется.
Ответ: осадок СаСО ̂  образуется .
3.Вычислить pH 0,01М водного раствора HNO2, 
содержащего, кроме того, 0,02 моль/л KNO:.
Дано:





HNO2 <=> Н" + N O ;
KNOo = + n o ;
[HNO^]
Прибавление KNO, к HNO; смещает равновесие диссоциации 
HNO2 влево за счет возрастания концентрации NO2'. 
В результате в системе устанавливается равновесие при новых 
Концентрациях и N 0 , , но значение константы диссоциации 
HNO, остается прежним.
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Обозначим равновесную концентрацию ионов водорода [Н"̂ ] 
в новых условиях через х:
[Н1 = X моль/л.
Общая равновесная концентрация [NO 2 ] равна сумме 
концентраций N Oj ,  образовавшихся при диссоциации 
HNO2 и диссоциации KNO2;
[ N O; ] =  С + СNn; ~ NO;
из HNO2 из KNO:
Концентрация N O j , образовавшихся при диссоциации HNOi, 
равна X моль/л, так как при диссоциации 1 моль HNOt
образуется I ион и 1 ион NOj (С __=х моль/л)
из HNO;
Концентрация N 0 , ,  образовавшихся при диссоциации KNO2 
равна; С = С • а  • п 
из KNO2
KNO2 - сильный электролит, а = 1, и = 1 ,
тогда [NO 2 ] = X + С = (х + 0,02) моль/л 
[HNO:] = (С -X )  = (0,01 -  X ) моль/л 
^  _ х{х + 0,02)
0 ,0 1 -  X
^  UNO. = 4 • 10'̂  (табл. П6 [1 ]), тогда
 ̂ 10_4 ^ дг(.г +  0,02)
0,0 1 -X
т.к. X «  0,01 моль/л, то значением х, ввиду его малости, в 
выражениях (х + 0,02) и (0,0 i - х) можно пренебречь, и данное 
выражение записать в виде;
0 .0 2 -х
= 4 1 0 ' " .
0,01
[Н*] = 2- 10'‘ моль/л
X = 2 ■ Ю"* моль/л.
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pH = - lg2 ■ К)' = (-)g2) + {-IglO'") = ~0.3+4=3,7 
Ответ: pH = 3,7
8. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 
УРОВЕНЬ A
1. Какие из перечисленных солен подвергаются гидролизу: 
NH4NO2, NazCOj, АЬ(804)з, NaNO.,.
Ответ:
Любую соль можно представить как продукт взаимодействия 
килоты н основания.
NajCOi
NaOH + Н:СОз 
Сильп. Слаб.
NH4NO2 
NH4OH + HNO; 
Слаб. Слаб.
АЬ(304)з 
А1(ОН)з + H2SO4 
Слаб. Сильн.
NaNO.i
NaOH + HNO3 
Сильн. Сильн.
Гидролизу подвергаются соли, которые образованы при 
взаимодействии слабой кислоты и слабого основания; слабой 
кислоты и сильного основания; сильной кислоты н слабого 
основания; -  это соли: NH.1NO2, Na^CO^, Ab(S04)i. Соли, 
образованные сильной кислотой и сильным основанием, 
гидролизу не подвергаются (NaNO^).




КОН + H2SO3 
Сильн. Слаб.
Реакция среды определяется сильным электролитом 
участвующим а образовании соли. Сульфит калия образован
6 )
слабой кислотой и сильным основанием, поэтому реакция среды 
щелочная, pH>7.
ZnCl; Cr(NO;,)>





нитрат хрома (III) образованы сильной 
кислотой и слабым основанием, поэтому реакция среды кислая, 
pH <7.
KN0.1
КОН + HNO, 
сильн. сильн
Нитрат калия образован сильшлм основанием и сильной 
кислотой, гидролизу не подвергается, поэтому реакция среды -  
нейтральная, pH = 7.
3. Кассие из перечисленных кислот относятся к сильным: 
соляная кислота, уксусная кислота, серная кислота, 
ортофосфорная кислота, азотная кислота.
Ответ:
Сильные кислоты:
соляная кислота - НС! 
серная кислота - H^SOj 
азотная кислота -  HNOj
Слабые кислоты:
Уксусная кислота -  CHiCOOH 
Ортофосфорная кислота- Н,Р0.4
4. Какие из перечисленных основании относятся к 
сильным: гидроксид алюминия, гидроксид кальция, 
гидроксид меди, гидроксид лития, гидроксид бария.
Ответ:
Сильные основания:
гидроксид кальция -  Ca(OH); 
гидроксид лития - LiOH 
гидроксид бария - BafOH)2 
Слабые основания;
гидроксид алюминия - АКОН)^ 
гидроксид меди - Си(ОН)2
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У РО В Е Н Ь В
Дано;
а) сульфат хрома (Ш)
б) сульфид натрия
Написать ношю-молскулярпые и молекулярные 
уравнения гилролита солей:
а) сульфата хрома (III),
б) сульфида натрия,
и указать реакнию среды их водных растворов.
РЕШЕНИЕ:
а) Cri{S04)j диссоциирует в 
водном растворе.
Сг2(804),1 2Сг" + 3S04"'
Е Под формулой соли написать 
формулы основания и кислоты, 
которыми образована соль, и 
подчеркнуть общий ион в 
формуле соли и слабого 
электролита,
СГ2(504)з 
Сг(ОН).1 + H2SO4 
Слаб. Сильн.
2. Написать сокращенное ионно-молекулярное уравнение 
гидролиза с участием одного подчеркнутого иона и одной 
молекулы воды;








3. По полученному сокращенному ионно-молекулярному 
уравнению написать полное молекулярное уравнение. Для этого 
каждый ион в сокращенном ионно-молекуляоном уравнении 
дополнить противоположно заряженными ионами соли. 
Написать молекулы веществ, используя правило 
электронейтральности молекулы, и расставить коэффициенты; 
Сг2(504)з + 2Н;0 <-> 2CrOHS04 + H2SO4.
6) Используя последовательность написания процесса 
гидролиза, изложенное в а), составляем сокращенное ионно­
молекулярное и молекулярное уравнения гидролиза соли Na^S. 
N"328 диссоциирует в водном растворе:
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Na;S —» 2Na" + S"'
Na^S
NaOH + H2S 
Сильн. Слаб.
Сокращенное ионно-молекулярное уравнение:
-ь iTOH' <=> HS‘ + ОН , pH > 7,
J_____ !. среда щелочная
Молекулярное уравнение гидролиза:
Na,S + Н2О <=> NaHS + NaOH
2. Написать иоипо-модекулярное и молекулярное 
уравнения гидролиза хлорида алюминия (Ш). Как влияет на 






А1С1.1 диссоциирует в водном растворе.
А1С!., А1̂ * -г з е г
А1СЬ
AKOH)i + НС1 
Слаб. Сильн.
Взаимодействие А!̂ "̂  с молекулами воды приводит к 
образованию ма][одиссоциирующего катиона (А10Н)^ .̂ 
Сокращенное ионное уравнение гидролиза:
АР" + Н"ОН <=> (АЮН)“" + Н*
Как видно из сокращенного ионного уравнения при 
гидролизе образуются катионы Н'*, обусловливающие кислую 
среду раствора. рН<7.
Молекулярное уравнение гидролиза:
AICI3 + НОН <=> АЮНСЬ + НС1 
а) Соляная кислота диссоциирует: НС1 —> +■ С1
Прибавляя соляную кислоту, мы увеличиваем 
концентрацию Н"̂ . По принципу Ле 1Пателье равновесие 
гидролиза сдвигается в сторону уменьшения концентрации Н'*.
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т.е. влево. Гидролиз ослабевает.
б) Уравнение диссоциации NaOH:
NaOH N aV O H
Прибавляя гидроксид натрия, мы вводим в раствор ОН' 
группы, которые связывают в малодиссоциирующую 
молекулу воды. Концентрация в растворе уменьшается и по 
принципу Ле Шателье равновесие гидролиза сдвигается в 
сторону увеличения концентрации вправо. Гидролиз соли 
усиливается,
в) Уравнение диссоциации KNO^;
KNO3 ^  К" + NOV
Добавление нитрата калия не смещает положения 
равновесия, т.к. нитрат калия не имеет общих ионов ни с 
хлоридом алюминия, ни с продуктами его гидролиза и не 
связывает их в иалодиссоциирующие соединения, т.е, 
прибавление KNOj на процесс гидролиза не влияет.
3. Ч 10 произойдет при сливании растворов хлорида 
железа (11) и карбоната натрия? Написать уравнения 




хлорида железа (И) и 
карбоната натрия
Написать уравнение 






До сливания в растворе 
каждой соли протекает ее 
гидролиз по 1 ступени:
FeCI
^(0Н )2  + НС1 
слаб. сильн.
Na.COi
NaOH + Н,СО. 
сильн. слаб.




C O r + НОН<->НСОз +ОН , pH>7
После сливания растворов продукт гидролиза первой соли 
(ЬГ) взаимодействует с продуктом гидролиза второй соли (ОН ) 
с образованием слабо диссоциирующего соединения Н2О, что 
приводит к смещению химического равновесия в сторону 
прямой реакции, усилению гидролиза первой и второй соли и 
протеканию И ступени гидролиза с образованием осадка и 
выделением газа.
И ступень ■.
FeOH" + НОН = Fe(OH)2|  + Н*
НСОз + НОН -  Н2СО1 + ОН
I 1
COit Н2О
Сокращенное ионно-молекулярное уравнение совместного 
гидролиза двух солей:
Fe-" + СОз^' + Н.О = Fe(OH)i| + СО;!- 
Молекулярное уравнение гидролиза:
FeCl2 + NaiCOi + Н;0= Fe(OH)2.| + CO2I ч- 2NaCl
УРОВЕНЬ С
1. Составить нонIIо-молекулярное н молекулярное 
уравнения гидролиза карбоната калия. Вычислить 
константу, степень и pH гидролиза соли в 0,01М 
растворе.
РЕШЕНИЕ:
К2СО3 диссоциирует в 
растворе:
КгСОз -»2К* + СОС 
КзСОз
КОН + H2COJ 
сильн. слаб.
Сокращенное ионно-молекуляриое уравнение гидролиза:




K C O i + Н ,0  -  КНСОт + КОН
А'„
К.  =





h =  ; h =  0 ,21-10  ' /0,01 =0,14
Так как среда щелочная, определяем рОН 
p O H = -l/2 -lg K .-l/2 1g C ,,,,=
= ~ l / 2 - l g 0 ,2 1 1 0 ' '- l / 2 - l g 0 ,0 1  =
= 1,85 + 1 = 2,85
рН+рОН=14; рН = 14-рОН; pH = 14-2,85=11,15 
Ответ: h = 0,14; К , = 0,21 ■ 10 '^  pH =11,15
2. Рассчитать при температуре ЗООК константу, 
степень и pH гидролиза NH4NO3 в 1 М растворе, 
используя зиачснпн тсрмолипамичсских
харашеристик реакции гидролиза. Написать ноппо- 
молекулярпое и молекулярное уравнение гидролиза 
этой соли.
^ ,^ ”(298 К) = 51,135 кДж;










Сокращенное ионно-молекулярное уравнение гидролиза: 
NH4" -ь H0 H<=>NH40H + Н*, рН<7, среда кислая
Д , / / '■ (298 А") -  Г ■ Д ̂ 5 '■ (298К) = -2 ,303А'Г Ig К
IgA , = -
Д ,^ " (298А )-Г -Д ^ Д ''(298А )
2,303 R-T
51 ,135 .10^-300  (-4 ,67)
= -9,18
2,303'8,314’300 
л:, =10"''"' = 6 ,6 -10 '’'’
Т.к. среда кислая, то определяем pH:
pH = -l/2 'lgK ,- l/2- lgC ,,^ ,„, 
pH = !/2'(-9,i8H/2'tgi=4,59 
/?= = б .б 'И Г "’ /! = 2 ,5 7 'in  '
Ответ: А = б,б - Ю”'";/? = 2,37 ■ Ю' " ; = 4 . 5 9-S .
3. Какая из двух солей ZnCU или CnCbi при равных
условиях (С й:Си = с СиСи = О.Емоль/л) в больи|ей
степени подвергается гидролизу,0 Ответ
мотивировать расчетом степени гидролиза обеих 




С м ъ  =Са,а. =0Амоль/л
hznCI;  ̂^̂CuC l, ^
РЕШЕНИЕ:
1 . ZnCb диссоциирует в 
растворе;
ZnCb — Zn-^ + 2СГ
ZhCIz
Zn(OH)2 + HCI 
слаб. сильн.
Сокращенное ионно-молекулярное уравнение гидролиза: 
+ НОН < = > ZnOH"  ̂+ н  , pH < 7 - среда кислая 
Молекулярное уравнение гидролиза:
ZnCb + Н2О < = > ZnOHCl + HCI
2. CuCb диссоциирует в растворе:
СнСЬ Си"" + 2СГ 
СнСЬ
Си(ОН): + НС! 
слаб, сильн.
Сокращенное ионно-молекулярное уравнение гидролиза: 
Сн^*+ НОН < = > СиОН" + м , pH < 7 - среда кислая 
Молекулярное уравнение гидролиза:













= 3 , 4 I 0 ' '
K.
TC c'J *^2(Cu(OH M  ’ ^ C u C l;
'ZnCN
:,CuC[,
■ ^2(Cl(OH)2> ‘^CuCI; ,K





— =V o^85~k P '  = 0,092
V 4,0 -10'
Ответ: соль CuCl^ подвергается гидролизу в большей степени, 
т.к. / п^.„, < 1 .
9. ОКИСЛИТЕЛЬНО - ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ 
РЕАКЦИИ (ОВР)
УРОВЕНЬ А
1. Определить степень окисления марганца, хрома, 
серы Б соедниеннях: KMnOj, Na2Cr207, H2S.
Ответ:
Алгебраическая сумма степеней окисления отдельных 
атомов, образующих молекулу, с учетом стехиометрических 
индексов равна нулю.
К"' Мп^ 04*̂
(+1) + Х+(-2)-4 = 0 
X = +7
Nb2̂ ' Сгг"' О/^
(+1)'2+Х-2+(-2)'7 = 0  
X = +6
(+D-2 + Х = 0 
X =-2






а) Ni'̂  -  2е = Ni*  ̂ процесс окисления
б) 21" - 2е = Ь" процесс окисления
в) Си*  ̂+ 2е = Си“ процесс восстановления.









3 .  НЫОя; КМПО4
4. Из предложенных пар веществ выбрать пару только 
восстановит елей,
1 . К; О2 3. С; РеСЬ
2. Na; H2S 4. NH3; О3.
Ответ;
2. N a^ H2S -2
УРОВЕНЬ В
1. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстано­
витель:
а) РЬ + HNOjK-nm.-»-
б) S + HNO3 ^
в) Р + H7S0 4 kdiiû
г) Mg + H2SO4 конц
а) Металл + HNO3 ко!ш ^  соль + оксид азота + Н^О Формула 
оксида азота зависит от активности металла (табл. П7[ 11): 
N2O выделится, если в реакцию вступит активный металл 
(L i... Zn);
NO выделится, если в реакцию вступит металл средней 
активности (Сг...РЬ);
NOi выделится, если в реакцию вступит малоактивный металл 
(стоящий в ряду напряжений после водорода).
71
Дано;
а) РЬ + HNOiKOHu-
S + HNOu....
б) P + H:S04koh.i -* 
Mg + H2SO4 KOllEE ~
Уравнять реакции 
и укатать окислитель 
и восстановитель
РЕШЕНИЕ; 
а)РЬ'’ + HN‘-O.U4.„„ = 
восст. окисл.
= Pb̂ ’(NO.i)2 + + Н, 0
НОК ДМ
восст-ль Pb“ - 2e = Pb"̂ ^ 3
6
окисл-ль N'̂ *’ + 3e = 2
3Pb" + 2N̂ -‘ = 3Pb^" +2N*'
Переносим полученные коэффициенты в молекулярное урав­
нение:
+S +5
ЗРЬ*’ + 2HNOum„, = 3Pb{NOi)2 + 2NQ + HiO
1 , 1 V
Поскольку азотная кислота расходуется не только на 
получение 2 моль N0, но и на получения 3 моль Pb(N0.i)2,B 
которых содержится 6N0^ со степенью окисления то для
протекания этого процесса необходимо дополнительно 6 моль 
HNO,. ____  __________
J L
I I 1 I




Суммируем число моль HNOi и уравниваем 
количество водорода и кислорода (ДНзО):
ЗРЬ“ + 8 HNO3 ,онц = 3Pb(NO,)2 +2N0 + 4Н.0.
б) Неметалл + HNO3 о̂нц —* кислота, в которой неметалл 
проявляет высшую степень окисления + N0  ̂+ (Н2О);
В ^  Н ,В "0,; Р ^  H ,P "^4; S H2S^04; Se ^  H,Se"^04;




б) S" + HN^'O,, + Н ;0
BotcT. окисл.
НОК ДМ
восст-ль 5" - 6е = 1
окисл-ль + е =
S 4 h lN ’' = S "  +6N"^
S + 6HNO^ = H2SO4 + 6NO2 + 2H2O
в) Неметалл + H2SO4 —» кислота, в которой неметалл 
проявляет высшую степень окисления + SO2 +(Н20)
(см.пример б).
Р ЕШ ЕН И Е:
в)Р*’ + i-b S 'i =  H.iP^’04 + + Н2О
восст. окисл.
P" - 5e =  P^^
H O K Д М
в о сст-л ь 2
10
о к и с л -л ь S"'’ -I- 2e = 5
2P" +  5 S — 2P^^ +
2 Р  +  5H 2S O 4 конц =  2Н .,Р 0 4  +  5 5 0 з  +  2 Н 2О
г) М е т а л л  +  H 2S O 4KOHU с о л ь  +  ( H 2S ,  S , S O 2)
(в зависимости от активности металла) + Н2О.
H 2S вы д е ли тся, если в р е акц и ю  в с т у п и т  а к т и в н ы й  м еталл 
( L i. . .Z n ) ,
S вы д е ли тся, если в р е акц и ю  в с ту п и т  м еталл средней 
а к т и в н о с т и  ( С г ...Р Ь ) ,
SO2 вы д е ли тся, если в р е акц и ю  в с т у п и т  м а л о а к т и в н ы й  м еталл 
(с то я щ и й  в р я д у н а п р я ж е н и й  п о сле  в о д о р о д а )  ( S b . . . . H g ) .
Р Е Ш Е Н И Е : ^
г) M g" +  H i.'i =  M g^^S04 +  H iS  " +  H ; 0
BOCCT. о ки сл
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восст-ль Mg” - 2е =





4Mg" + S^” = 4[vig^4S'"
Аналогично примеру (а) уравниваем реакцию:
V
4H2SO4 конц + 4Mg" + H^S04 кони -  4MgS04 + H.S + 4Н.0
^ ____________
4Mg” + 5H2SO4 кони = 4MgS04 + H:S + 4НоО
УРОВЕНЬ С
1. Уравнять реакцию. Указать окислитель и 
восстановитель.
FeS04 + КМПО4 + H2SO4 = Fe2(S04)3  + M nSOj + K2SO4 + Н2О 
Определить массу KMnOj, необходимую для 
вза и молей СТИН я с 1,52г FeS04.
Дано:
m(-cso,= ••52г




+2 +7 +3 +2
FeS04 + KM11O4 + H2SO4 = Fe2(S04)3 + MnS04 + K2SO4 + Н.О
ВОССТ-ЛЬ - It- = Fc'‘^
окисл-ль ч- 5е =





lOFe^  ̂+ 2мп" = lOFe^^ + 2Мп*‘ 
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Так как по методу TiieKrpoHHoro баланса обраауется 
нечетное число ионов Ре *, а этот ион имеет стехиометрический 
индекс 2, то дополнительные множители необходимо удвоить и 
ион будет равным 10.
10FeSO4 + 2 КМп04 + 8H2SO4 = 5 Ре:{504)з + 2Мп304 + K:S04 + 
+ 8Н2О
Потребное количество моль H2SO4 для получения данных 
продуктов реакции, получаем путем подсчета ионов 30^^ 
сначала справа, а затем слева (8H2SO4} и затем уравниваем 
число атомов Н и О (SĤ O).
Согласно уравнению реакции 10 моль FeS04 реагирует с 2 моль 
КМПО4, т.е. составляем пропорцию
KMmOj
FtSOj ■  ^  КМпОд
m КМпП.






Ответ: -  0,316г., окислитель КМПО4, восстановитель
FeSO..
2, Уравнять реакцию. Указать окислитель и 
восстановитель;
HjS + КМПО4 + H2SO4 = S + M11SO4 + K2SO4 + Н2О 
Определить C ,k(H2S), если на взаимодействие с 3,16 г КМПО4 




^КМпОд -  3 ,16г
’’ M.st = 200мл
Уравнять реакцию и указать 
окислитель и восстановитель 
C J H . S ) - ?
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РЕШЕНИЕ;
HjS + KMn O4 + H2SO4 = S + ivin SUj + K2SO4 + H;0 
BoccT. ОКИСЛ. Среда
HOK ДМ
восст-ль S ' - 2e = S




5S - + ZMn "  = 5S" + 2MiC-
Переносим полученные коэффициенты в молекулярное урав­
нение:
5H2S + 2КМп04 + H:S04 = 5S + 2MhS04 + K;SOj + Н.О 
Подсчитываем количество H2SO4 необходимое для 
получения 2 моль MnSOj и 1 моль K2SO4. Для этого необходимо 
3 моль H3SO4:
5HtS + 2 К.МГ1О4 + 3 H2SO4 = 5S + 2MnS04 + K 2SO4 -f- HjO 
Уравниваем количество водорода и кислорода (8 Н:0 ):
5 H2S + 2 КМГ1О4 + 3 H2SO4 = 5S + 2MnS04 + K2SO4 + 8 Н2О 
По закону эквивалентов Пэк(Н28) -  Пэк(КМп04)
....
М (КМпО. ) = ■
М JKMnO,) 
Л /.. , г/моль
где Пе- число электронов, npHFiaTbix одной молекулой КМПО4. 
М^^.{КМпО )̂ = = 31 .Ал/ моль
С, Г Я, S) • 0,2 = ™  = 0,5моль / л 
"  31.6
Ответ: С\Д Я  ̂  5) = 0,5л(ать / л,
окислитель - КМПО4, восстановитель - H2S.
3. Уравнять реакцию. Указагь окислитель и 
ВОССгановитель:
KI + СиСЬ = CuCI + КС1 + ь





Уравнять реакцию и указать 









KrVCu"“C b-C u^ 'C U  
-ь KCI-I- Ь"
Г' - 1е =1"
ClE 4 c = C iE'




2!‘Ч 2 а Е ’=2Си"' + Г̂
2Kf + 2CuCl2 = 2CuC! + 2KCI -I- h 
ЗапиЕпем стандартные электродные потенциалы 
элскзрохнмических систем, участвующих в реакции 
{табл. П8[1])
1: + 2е‘ -2 Г  Ф , - +0,54 В
Cu''" + c = C li‘ Ф2 = +0,15В
Из двух приведенных окислителей более силы!ым окислителем 
будет Ь , поскольку ф',’> , Ь находится в продуктах реакции,
следовательно реакция будет протекать справа налево т.е. 
реально протекающей будет реакция:
СцС1 + КС1 + 1з=К1+СиСЬ
тогда Д,0"(298К) = -z ■ F ■ е°
где Z - число отданных или принятых электронов (НОК); 
F = 96500 Кл/моль; е’ - напряжение ОВР, В
е в  оС — ф он “ ф uticci
с" = ф"„ -  ф , . = 0,54-0,15=0,39В
ДгС‘’(298К) = -2 ■ 96500 ■ 0,39 = -75270 Дж,
77
7 • £




Ответ; К = д М 2 9 8 К ) = -75.27 кДж; реакция
протекает справа налево; окислитель - и; восстановитель - CuCl.
4. Уравнять реакцию. Указать окислитель и 
восстановитель:
KI + Fe(NOj)., = KNO, + Ь + Fc(NOj)2
Определить иаираилейне протекания и константу 
равновесия реакции при стандартных условиях.
Дано;
Уравнение реакции
Уравнять реакцию и указать 









к г ' + Fe^^NO.O^ = KNO3 + 
+ l2% Ес"‘(К'Оз):
Г' - 1е =1"
Ес '̂ + 1е = Fe"-
2r' + 2Fe^'=2Fc^- + ["
2KI + 2Fe(N03b -  2KNO., + Ь -н 2Fe( N0 .1)2 
Запишем стандартные электроднЬЕе потенциалы 
электрохимических систем, участвующих в реакции 
(табл. П8[11)
[2-ь2е=2Г ф|' = +0,.54В
Fe’'" + с = Fc’'" ср''=+0,77 В
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Поскольку ф 2 ><р i', то окислителем будет служить ион Fe’' . а 
восстановителем - нон F, ион Fe'"̂  находится б и схо д н ы х  
веществах, значит рассматриваемая реакция будет протекать 
слева направо.
Д,С;"(:б8К) = - / • F c°
где Z - число отданных или примятых электронов (НОК);
F = 96500 Кл/моль; с" - напряжение ОПР, В
о в 9 ̂ “ ф ок ■ ф 1кк:ст
(p%v^nY- = 0 ,77 -0 .54  = 0,238
Л,0"{298К) -  -2 ■ 96500 ■ 0,23 = -44390 Дж;
0,059
Ответ: К = 10̂ '̂ '̂ *’; AfG'^(298K) = -44,39 кДж; реакция 
протекает слева направо; окислитель - Fe(NO0i: 
восстановитель - К1.
10. ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ 
КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ.
УРОВЕНЬ А
1. Написать формулу для определения весового показателя 
коррозии. Указать размерность.
Ответ;
„  Дпк,„ ,
К = , г / м “ 'Ч
" S-T
М^ДМе) 7
или К„, -  к ,  , 17 м • чп, \  у
'' М ,. ( [ flip)
2. Написать формулу для определения объемио1'о показателя
коррозии. Указать размер[юс1ь.
Ответ:
VIf I I 4ЧП > 3 3 2Kv -  .CM / м ■ ч
S-X
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3. Написать формулу для определения глубинного 
показателя коррозии. Указать размерность.
Ответ:
5 «
П -  ,м м /г о д ;П = К .  ’ м м /год
 ̂ Рм«
4. Написать уравнение Нсрнста /тля определения 





1. а) Ллюминмевыи электрод погружен в 5-10"* М 
раствор сульфата алюминия. Вычислить значение 
электродного потенциала алюминия.
РЕШЕНИЕ:
ЭлектродныГ1 потенциал алюминия 
рассчитываем по уравне!1Ию 
Нернста:
о 0,059,
^Л1'ЧлГ ^  ^ -
Дано:
Металл -  А1 
Си,-л.,,. = 500^М
. •) ■ ' f c (И
определяем стандартный электродныйПо таблице П7[Г 
потенциал алюминия
/м = -1,67 В
Записываем уравнение электродного процесса, 
протекающего на поверхности алюминиевого электрода в 
растворе своей соли:
Ai - за = А1'‘
п -  число электронов, участвующих в электродном процессе.
Для данной реакции п равно заряду иона алюминия 
А1*Дп::=3).
Рассчитываем концентрацию ионов алюминия в растворе 
АЬ(504)з:
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разбавленный раствор Ab(S04b — сильный электролит. 
Следовательно, а = 1. По уравнению диссоциации Al2{S04);i;
Al:(S04b = 2A|-" + 3 S 0 ^
число ионов образующихся при диссоциации одной 
молекулы A1-.(S04)̂  равно 2.
Следовательно, и ... =2
Тотда С , = 5-10'''-1-2 = 10 '' моль/л
Л1
Рассчитываем электродный потенциал алюминиевого 
электрода по уравнению(1)
Ответ: =-1,73 В.
б) Потенциал цинкового электрода, погруженного в 
раствор своей соли, равен (-0,86В). Вычислить 
концентрацию ионов пинка в растворе.
РЕШЕНИЕ:
Электродный потенциал цинка 





Металл -  Zii





^ ^ /л - 1/л ^7.1Г* г/ л  '
0,059
По таблице П7[1] определяем стандартный электродный 
потенциал цинка
= “0,76 В, п -  равно заряду иона цинка (л=2).
_ [ -0 ,8 6 - ( -0 ,7 6 ) ] -2
Тогда: g C , ., = = - 3,39
0,059Z i i 
. . . я  10 моль/л.
Ответ; С , „ = lO’ моль/л.
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2. Составить две схемы 1альваничсских элементов 
(ГЭ), в одной из которых олово служило бы анодом, в 
другой -  катодом. Для одной из них написать 
уравнения электродных процессов н суммарной 
токообразуюизей реакции. Вычислить значение 
стандартного напряжения ГЭ.
РЕШЕНИЕ:
В гальваническом элементе анодом является более активный 
металл с меньшим алгебраическим значением электродного 
потенциала, катодом ~ менее активный металл с большим 
значением электродного потенциала.
По таблице П7[ 11 находим й?*’ = '0.14В
а) Олово является анодом ГЭ.
В качестве катода можно выбрать любой металл с
О
Выбираем медь су" = + 0,34 В. В паре Sn- Си -  олово
будет являться анодом ГЭ, медь -  катодом. Составим схему 
ГЭ:
А(-) Sn Sn2+ Cvr* Cii(+)K
или
А{Д Sn I SnSO., I I CUSO4 i Cu(+)K 
Уравнения электродных процессов:
На A (-)Sn-2e=Sn-'" 1 - окисление
2
На К(+) Си -̂' + 2ё = Си 1 - восстановление
Sn + = Sn“̂* + Cu -  суммарное ионное уравнение
Sn + CUSO4 = SnS04 + Cu -  суммарное молекулярное 
уравнение токообразующей реакции.
Рассчитываем стандартное напряжение ГЭ:
= -  ш "  =  . -  « / ' . = +о.34-(-0, !4) = 0.48 В
б) Олово является катодом ГЭ,
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в качестве анола ГЭ можно выбрать любой металл с 
С??, , кроме щелочных и щелочноземельных’ Mti / Me ‘ .»/) ‘ '■
металлов, так как они реагируют с водой.
Выбираем магний - =-2,37 В
В паре Mg-Sn -  магний является анодом, олово — катодом. 
Составляем схему ГЭ;
или
A(-)Mg I Mg-^ I I Sn-* I Sn(+)K
A(-)Mg I MgSO^ I I SnS04 I Sn(-H)K
3, Составить схему коррозионного гальванического 
элемента, возникающего нрн контакте железа с цинком в:
а) атмосферных условиях (Н2О + Oj);
б) кислой среде (H2SO4);
в) кислой среде в присутствии кислорода (НС1 + О2). 
Написать уравпепия электродных процессов и суммарной 
реакции процесса коррозии.
РЕШЕНИЕ:
По таблице П7[1] находим значение стандартных 
электродных потенциалов железа (П) и цинка:
< . , „ ^ - 0 , 7 6  В.
Так как ™ анодом коррозионного
гальванического элемента будет являться цинк, катодом -  
железо.
а) Коррозия в атмосферных условиях (Н2О -н О2). 
Составляем схему коррозионного ГЭ;
Н2О + О; Ее(-н)КA(-)Zn
Составляем уравнения электродных 
суммарной реакции процесса коррозии:
процессов и
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На А(-) Zn -  2ё -  Zn^^






2Zn + 2HiO + 02 = 2Zn(OH)2 - суммарная реакция процесса 
коррозии,
б) Коррозия в кислой среде (H2SO4).
Составляем схему коррозионного ГЭ:
A(-)Zn I H2SO4 I Fe(+)K
или
A(-)Zn I Н" 1 Fe(+)K 
Составляем уравнения электродных процессов и 
суммарной реакции процесса коррозии:
НОК ДМ
2 *На А{') Zn -  2ё = Zn 
На К(+) 2Н" + 2ё = H; 1
Zn + 2Н^ = Zn^  ̂+ Н2
Zn + H2SO4 = ZnSO^ + Нт - суммарная реакция процесса 
коррозии.
в) Коррозия в кислой среде в присутствии кислорода
(НС1+0 г).
Составляем схему коррозионного ГЭ:
A{-)Zn I НС1 + 0г 1 Fe(+)K
или
A(-)Zn I Н" + 0 ,  I Fe{+)K 
Составляем уравнения электродных процессов и 
суммарной реакции процесса коррозии:
НОК ДМ
На А(-) Zn -  2ё = Zn^"
4
2
На К(+) 4Н^ + О2 + 4ё = IH.O 1
2Zn + 4\Г + О: -  2Zir" + 2Н.О 
2Zn + 4HG + О2 = 2ZnCl2 + 2Н2О - суммарная реакция 
процесса коррозии.
Во всех случаях коррозионному разрушению будет 
подвергаться более активный металл -  цинк.
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yPOEJEUbC
1. Составить схему гальваническою элемента (ГЭ), 
oRpajoBaiiHoiо цинковым элскгродом, погруженным в 1М
раствор хлорида цинка, 
погруженным в 1 • 1 0 ’ М 
Рассчитать напряжение 
злектродпых пропессов и 
рсакн н н.
и хромовым электродом, 
раствор хлорида хрома (III). 




■ ю ' м
Г - ?
РЕШЕНИЕ:
Для составления схемы ГЭ 
необходимо з[[ать величины 
электродных noTCHUHajiOB 
металлов -  цинка и хрома.
По таблице П7[ 1 j О! Ере дел я ем 
стандартные электродные 
потенциалы металлов:
/П -0,76 В, , = -0 .74  В ̂ Сг' / с.г
Рассчитываем электродный потенциал цинка по 
уравнению Нернста:
0 , 0 5 9 ,_
= -0 ,7 6 . lgl =
2
= - 0,76 В
Хлорид пинка диссоциирует по уравнению:
ZnCb -  Zn*-̂  + 2С1
С = С̂ „г, ‘«'П „ = ГМ  -  I моль/л,/Л • . /л
а = 1 (ZnCb -  сильный электролит), = 1,
Рассчитываем электродный потенциал хрома: 
0 , 0 5 9 , _  , 0 .059.
л '  ̂ 3
= - 0,80 В
Хлорид хрома (Ш) диссоциирует по уравнению;
<"с>Мс> = ^Сг 1я10 =




' а-п = UV’'1-l = И) ' моль/л,I f t / J (
а -  i (CrCl.i -  сильный электролит), и„ „ =1
Так как Ф  ̂ <® , то в ГЭ анодом будет явля ться ̂С г /Сг ^ Ли ̂  / Zi\
хром, катодом -  цинк.
Составляем схему ГЭ: 
АГ-)Сг ( CiCr, I I
или
ZnCb Z!i(+)K
A(-)Cr 1 Сг'^ 1 I Ztr^ ) Zn(+)K 
Составляем уравнения электродных процессов и 
суммарной тообразующей реакции:
НОК ДМ
На А (-)С г-Зё = Сг-"
На K.) + )Zir ' + 2е = Zn
2
3
2Сг + 'SZir"̂ ”-  2С г" + “3Zn 
2Сг + 3ZnCb = 2СгСЬ + 3Zn - суммарная токообразуюшая 
реакция.
Рассчитываем напряжение ГЭ: 
f  = -0,76-(-0,80)= 0,04 ВZip'*/2(1
Ответ: е = 0,04 В.
2. Составить схему ГЭ, 
химическая реакция Fe + = Fe
уравнения электродных процессов
котором протекает 
+ Ni. Hamicaib 
На осиовации
стандартных эначеннй энергии Гиббса образования ионов 
AfG" (298 К, Ме" )̂ рассчитать стандартное напряжение ГЭ и 
константу равновесия реакции при 298 К,
AKJ" (298 К, Nî ") = - 64,4 кДж/модь; 
AfG” (298 К. Fe-Э = - 84,94 кДж/моль.
Дано:
А,С‘'(298К, Ni-") = -64.4 кДж/моль 
A,G'\298K, Fe'") = -84,94 кДж/моль 
Т = 298 К
Кс-?
РЕШЕНИЕ:
На основании реакции 





На A (-)l'c-2c = Fc-‘ 




Анодом ГЭ является электрод, па котором происходит 
процесс окисления. Катодом -  электрод, на котором происходит 
процесс восстановлСЕ1ИЯ. Тогда в рассматриваемом ГЭ анодом 
будет являться железо, катодом -  никель.
Составляем схему ГЭ;
Л(-) Fe Fe- Ni-* Ni(+)K
Рассчтывасм стандартное напряжение ГЭ: 
A,G“ (298 К) -  - z-F-e",
Д,С'Ч298/С) (-20.54)-10-(Iп = - = 0,]06Й
Z-F  2-96500
A ,C '4 2 9 8 /r) = A,G’' (298 К. Fe'O - A,g " (298 К. Ni'O =
= -84,944-64,4) -  -20,54 кДж,
7. -  2. F = 96500 Кл/моль.
Рассчи [ываем константу равновесия токообразуюшей 
реакции (Kf).
Д ,С"(298Л ') =-R-T-lnKr - - R-T-2.303 ■ IgKc 
Д ,С ‘Ч298Л') (-20-54)-1()'
Ig K r- -
2 3 - R-T 2.3-8,3 ) 4 -298
= 3,6
Кг = iO.■‘с>
Ответ; г"-0 ,106  В, Кс -  ]0 '\
3. Составил ь схему коррозионного ГЭ, возникающего «рн 
контакте железной пластинки площадью 20 см  ̂ с 
никелевой в растворе еолмиой кислоты HCI. Нависать 
уравпеппи )лек1род11ы\ процессов п суммарной реакции 
процесса коррозпп.
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а) Вычислить объемный и весовой покачатели коррочни, если ча 
40 минут в процессе коррозии выдeJtилocь 0,5 см' газа (н.у.).
б) Вычислить весовой и глубинный показатели коррозии, если 
за 120 ми!1ут потеря массы железной пластинки составила 
-■̂.V IO '̂  г. Плотность железа равна 7,9 г/см\
РЕШЕНИЕ:
По таблице П7{11 находим значения стандартных 'злектролных 
потенциалов железа (!1) и никеля (И):
< - . . , = - 0 * 4 4  В, ч>1,.,^=~0Л5 В.
Так как то анодом коррозионного ГЭ будет
яв.зяться железо, катодом -  никель.








Составляем уравнения электродных 
суммарной реакции процесса коррозии:
процессов и
На А(-)Ее -  2е = Ее""" 
На К(+)2Ш + 2ё = Н2
Ее + 2Н* = Fe“" + Н.




т = 40 мин




Рассчитываем объемный показатель 





При расчете Kv принимаем: S -  [м‘], т - [час], 
[см’].
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Из уравнения суммарной реакции процесса коррозии следует, 
что при коррозии выделяется водород.
Следовательно, Угаш = V .
Т  ТТК 3/ 2Тогда, Kv = ■ = , = 375 см /м -час.
S-T  2 0 -1 0 '“ ’4 0 /6 0
Рассчитываем весовой показатель коррозии Km по формуле: 
М.,,-(Ме)
К т=  ------------ ■, г/м'-час.
^М 5̂ -(Го!0)
в  процессе коррозии разрушению подвергается железо и 
выделяется водород.
Следовательно:
М-эк(^^^) - Мэк(Ре) ------ -- = — -28 г/моль,
п 2
,,,/п = см’/моль.
АС ^  =375-
V
Ответ: Kv = 375 см^м^-час. 






т = 120 мин
=3,7-10  ̂г. 
S -  20 см ^
Ph-v -  7,9 г/см^
РЕШЕНИЕ: 
Рассчитываем весовой 
показатель коррозии по 
формуле:
Ат, ,
К„, = ‘ , г/м-час,
S ■ т
Коррозии подвергается 
железо. Тогда потеря массы 
металла





S-T  20*10'^ -120/60 
Рассчитываем глубинный показатель коррозии по формуле:
П = л = 0 ,925-------= 1,03 мм/год.
"■ Рш  ̂ 7,9
Ответ; Кщ = 0,925 г/м^-час, П = 1,03 мм/год.
11. ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ
При составлении схем электролиза растворов могут быть 
использованы таблицы катодных и анодных процессов 
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1. Указать какие катионы 1четаллов 1чожио восстаиопить 
методом электролиза из водных растворов: Lî ,
Нц-\ Ва’\
Ответ; + 2е = Zn, Hg“'̂  + 2е = Hg
2. Указать какие анионы можно окислить методом 
электролиза из водных растворов: SOT t Вг , NOj , ,1 .
Ответ; 2Вг “ - 2е = Вгг, 2J “ - 2е = J2
3. Написать выражение объединенного закона Фарадея для 
олредсления массы вещества выделиющегося на 
электродах или разлагающе] оея ][ри электролизе. 
Указать размерность.
М 04 ]•I ■ т
Ответ; trig = ' ' ( г ) .
УРОВЕНЬ В
ЕСоставить схемы электролиза и написать уравнения 
электродных процессов водных растворов солей (анод 
инертный): а) хлорида меди (II), 6) гидроксида натрия. 










а) CuCl2 -Cu^" + 2Cr
Схему электролиза составляем в
соответствии с таблицами 1 и 2:
К(-) А(+) инертный
Си^  ̂+ 2ё = Си 2СГ - 2ё = СЬ
Н ,0  н .о
На катоде выделяется Си, на аноде выделяется СЬ. 
6)NaOH = Na^ + OH'
К(-) А(-ь) инертный
Na^ 4 0 Н "-4 ё  = 02+ 2Н2О
2Н20-1-2ё -  [-Ы-20Н
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На катоде выделяется Нг, на аноде выделяется О2.
2.Состав1тть схемы электролиза и написать уравнения 
электродных процессов водного раствора соли сульфата 
никеля (II) у если: а) анод инертный, б) анод никелевый. 










а) анод -  инертный 
N1SO4 = + S O 'f
Схему электролиза составляем в 
соответствии с таблицами i и 2;
К(-) А(+) инертный
N i-% 2c = Ni SOl~
2Н20+2ё=Нз+20Н' 2H20-4e=0.+4H*
На катоде выделяется Ni и H j, на аноде выделяется О7. 
б) анод -  никелевый:
NiS04 = + s o l
К ( - )
+ 2ё = Ni
2НзО+2ё = Н^+20Н'
А(+) (Ni)
s o l  ’
Ni - 2ё = Ni^^
На катоде выделяется Ni и Н^, на аноде растворяется Ni.
З.Прн электролизе растворов а) нитрата кальция, б) нитрата 
серебра на аноде выделяется 560 мл газа (н.у.). Составить 
схему электролиза и написать уравнения электродных 
процессов. Определи! ь какое вещество и в каком 

















На катоде выделяется Hi, на аноде 
выделяется О2 
По закону эквивалентов: 
п-эк (В |)(анод) = п^к (В1)(катод)
В соответствии со схемой электролиза:
Пэк (02)(анод) = П-5К (Н2)(катод) или
У1(Н,|
\/ Y'Мэк(О) ’̂ Мт,,.(Н)
откуда
. .  Ч)(0Л ■ ^м,.(Н) 560 '11200 1




На катоде выделилось 1120 см’ водорода.
б) AgNOj = Ag^ + n o ;
Схема электролиза:
К{-) А(+) инертный
Ag^ + ё = Ag n o ;
Н2О 2Н20-4ё=02+4Н^
На катоде выделяется Ag, на аноде выделяется О2.
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По закону эквивалентов; Нэк(02)(анод) = ii3K(Ag){KaTOfl) или
m'Ае '"пшо






rf lc M ^ ^ A g )=   ̂ = 108г/м олъ  
На катоде выделилось 10,8 г серебра.
УРОВЕНЬ С
Мэк(О)
1. Составить схему электролиза » написать уравнения 
электродных процессов водного раствора сульфата 
калия (анод инертный). Определить какие вещества 
и в каком количестве выделяются на катоде и аноде, 
если проводить электролиз в течение четырех часов 





т = 4 ч 
Т = 298 К 
1 = 2 А 
Р = 99 кПа 
Анод инертный
Схема электролиза-?
1. V,„ , (катод) - ?
2. У,е^|(анод) - ?
РЕШЕНИЕ




2Н70 + 2ё = Нз+20Н  




2Н 20-4ё = 0 ,+  4Н"
1. По закону Фарадея объемы водорода и кислорода (н.у.):
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М , . ( Н ) • Ь т  11 ,2-2-4 = 3,34 л.
F 26,8
(//: “  11̂ 2 л/моль.
Если т -  с, то F = 96500 Кл/моль, если т -  ч, то F = 26,8 А-ч/мопь. 
- I - t: 5 .6 -2 -4
 ̂ = = =1,67 л.,
F 26,8
(О) -  л/моль.
Объем водорода при заданных условиях ;
VП{Н,) Р V ■ Р*̂0 _  ' 'Н ,  ^ Н ;
Т Т
„  % -T -V n 101,325-298
откуда: Р» = ~
Т • Р^0 ’ Н ; 273-99
= 3,73 л.
Объем кислорода при заданных условиях:
P o 'T V ,,„  101,325-298 1,67
V„ = -  = = 1,87 л,
То-Ро 273-99
2. Металлическую деталь, площадь поверхности которой 
равна 100 см^, необходимо покрыть слоем электролитически 
осажденной меди из раствора хлорида меди (II). Составить 
схему электролиза и написать уравнения электродных 
проиессов, если анод медный. Сколько времени должно 
длится осаждение при силе тока 8 А и выходе по току 98%, 





S = 100 см  ̂
h = 0,15 мм 
1 - 8  А 
ВТ = 98%
Рси = 8,9 г/см’ 
Анод медный
Схема электролиза-? 
Время электролиза, т -?
РЕШЕНИЕ
l.CuCl2=Cu^^ + 2Cr 
Схема электролиза:
К(-) А(+) медный
Сн^  ̂+ 2ё = Си С1'
Н ,0 Н2О
Си -  2ё = Сн‘* 
На катоде выделяется Си, на аноде 
растворяется Си.
2. По закону Фарадея с учетом выхода по току (ВТ) масса меди 
равна:
М .Д С и )1 -т :
F
Масса меди, необходимая для получения медного покрытия:
Шси = S-h-p (г), где S -  см^ h -  см, р -  г/см\
Шси = а л .
М .. (Си) ■ I • т
Slvpc.,= ' —  'В Т ,
F
откуда
S h - p F  _ 100-0.15-10-'-З-О -гб-З
т =
М ,Д С и)1.В Т 32-8 .0 .98
= 1,44 часа,
Mr:. 64гдеМ ,к(Сн)= - — -  = 32 г/моль
2 2
F = 26,8 -  А ч/моль. тогда т -  ч.
3,Определит1> молярную ком центра иию эквивалента 
раствора нитрата серебра, если для выделения всего серебра 
из 75 мл этого раствора потребовалось пропустить ток силой 
4 А в течение 25 минут. Составить схему электролиза и 
напнсать уравнения электродных процессов. Анод 




1 = 4 А
= 75 мл
т = 25 мин 
Анод инертный
1. Схема электролиза-?
2. C JA g N O ,)-!
РЕШЕНИЕ 
f.AgNOi = Ag -̂H n o ;
Схема электролиза:
К(-) А(-н) инертный
Ag“̂ + ё= Ag n o ;
HjO 2Н2О-4ё = 02-н4Н"
На катоде выделяется Ag, на аноде 
выделяется От.
2. Молярная концентрация эквивалента раствора AgNOi:
P-JM




где mAg -  масса серебра, выделившегося при электролизе с 
учетом КЮ% выхода по току.
niAg =
М , (A g) I-T m
откуда Ag
I t
тогда n,,:(AgNO.O = п,к(А§) =
M „ (A g ) F
/  ■ Г
Молярная концентрация эквивалента раствора AgNO^:
^ V I ■ 4-25-60 „C^AAsNOO = = , =0,83моль/л.
5 3/ F V„„ 96500-УЗДО'-’р-р-
где т -  с, F -  96500 Кл/моль, Vp.pg -  л.
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12. ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА И ПОЛУЧЕНИЕ 
МЕТАЛЛОВ
УРОВЕНЬ А
1. Нянисать реакции взаимодействия цинка с водными 
растворами NaOH и HCI.
Ответ:
Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2t
Zn + 2NaOH + гн .О  = Na2[Zn(OH)^] + Н2Т
2. Из приведенного ряда {Си, Ag, Mg, Са), указать 
металлы, которые взаимодействуют с соляной кислотой. 
Написать уравнения реакций.
Ответ: В соответствии со следствием из ряда стандартных 
электродных потенциалов разбавленные кислоты {кроме HNO3) 
взаимодействуют только с металлами, у которых О” < 0.
Следовательно, с соляной кислотой взаимодействуют Mg и Са. 
Mg + 2HCl = MgCb + H2 
Са + 2НС1 = CaCl: + Н.
3. Можно ли получить серебро и магний из водных 
растворов их солей AgN0 3  и Mg(NO,3)2 восстановлением 
цинком, написать уравнение реакции.
Ответ: В соответствии со следствием из ряда стандартных 
электродных потенциалов металлов, металлы у которых 
меньшее значение стандартных электродных потенциалов 
вытесняют металлы с большим значением стандартных 
электродных потенциалов. Находим стандартные электродные
потенциалы: = - 0 ,7 6 5 ,
= + 0 ,8 0 5 , ...... = - 2 ,3 4 5 .
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Следовательно, цинк восстанавливает серебро, из раса вора 
AgNOi, а магний из раствора iVlg(NO.i)2 цинком не 
восстанавливается.
Zn + 2AgNO^ = 2Ag + Zn(NO,)2
УРОВЕНЬ В
1. Можно ли восстановить водородом оксид хрома (III) 
и оксид меди (II) до металлов при стандартных условиях? 









С г-?  Си -?
СгтОчк + ЗНз;- = 2Сг,( + ЗНтОж ( I )
CliOĵ "Ь CUf, + (2)
Рассчитываем изменение стандартной энергии Гиббса 
ДгО'’(298К) реакций, используя I следствие из закона Гесса, 
Значения CTaFjflapTHbix энергии Гиббса образования ве/цеств 
Д(С'’{298К,В) определяем изтабл!шы ПЗ [1].
Д,С"(298К, 1) = ЗД1С“(298К, Н,0^) - Д,С ’̂(298К. Сг.ОзД -  
- 3  ■ (-237,3)-(-1050) = 338,1 кДж
Д,0"{298К, 2) = Д,0“(298К, Н.О»,-} - Д,С“(298К. СнОД =
= (-237.3)-(-129.9) = -107,4 кДж
Так как Д,С"(298К, 2) < 0, а Д,0“(298К. 1) > 0, то возможно 
самопроизвольное протекание только реакции (2), т.е. возможно 
только восстановление меди из оксида меди (ГГ)-
2. Составить схему получения металлическою кадмия 
из смеси оксидов С(Ю н ZnO гндромсталлургическим 
методом. В качестве растворителя оксидов использовать 
серную кислоту, в качестве восстановителя - оксид углерода 
(II). Написать уравнения протекающих реакций.
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Дано:
CdO, ZnO, H2SO4 - 




Составляем схему разделения оксидов 
и записываем уравнения реакций по 
стадиям:
1. Растворение оксидов кадмия и цинка 
в H2SO4;
CdO + H2SO4 = CdS04 + Н2О 
ZnO + H2S04 = ZnS04 + H2O
2. Осаждение гидроксидов кадмия и цинка гидроксидом 
натрия при стехиометрическом соотношении солей и 
гидроксида натрия;
CdS04 + 2NaOH = CdCOH);! + Na2S04 
ZnS04 + 2NaOH = Zn{OH);i + N82804
3. Растворение амфотерного гидроксида цинка в избытке 
щелочи:
Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4](pacTBop)
избыток
Так как Na2[Zti(OH)4] - растворимая соль, в осадке остается 
гидроксид кадмия.
4. Отделение осадка Cd(OH)i от раствора фильтрацией.
5. Разложение осадка Cd(OH)2 при нагревании;
Cd(OH)2 —^  CdO + Н2ОТ
6. Восстановление CdO оксидом углерода (II) при 
нагревании;
CdO + СО - ^ C d  + СОг
Общая схема получения металлического кадмия из смеси 
оксидов будет иметь вид:
CdO ^  CdSO^
H,SOj jVtrO/V (и'лбыток ]
ZnO ZnS04
i nTfyhtmnif ]
Cd(OH)2i  CdO ' ) Cd
N32[Zn(OH)4](pacTBop)
lOJ
3. Составить схему получения металлического никеля 
из смеси оксидов NiO и MgO гидроме галлургическим 
методом. В качестве растворителя использовать азотную 
кислоту. Никель из раствора выделить методом 




реакций растворения оксидов 






NiO + 2HNO, = NiCNOj). + Н.О 
MgO + 2HN0.1 = Mg(NOj)2 + H2O
Составляем схему электролиза полученного раствора 
солей с инертным анодом. В соответствии с таблицей I и 2 (см. 
электролиз) схема электролиза будет иметь вид:
Ni(NO.i)2 = Ni^* + 2NO ̂ ; MgCNOj). = Mĝ -" + 2NO ; ;
К (-) A (+) (инертный)
n o ;
г  Ni-^ + 2e = Ni” 2H2O - 4e = O2 + 4H"
\  2H:0 + 2e = H2 + 20H 
Ha катоде выделяется Ni и Н̂ ,
На аноде выделяется От.
Общая схема получения металлического никеля из смеси 
оксидов будет иметь вид:
NiO







Ni и Н: (на катоде)
О; (на аноде) 
Mg(N03)2 (в растворе)
УРОВЕНЬ с
]. Навеску алюминия растворили в 80 г водного 
раствора гидроксида натрия. При этом выделилось 10 л 
водорода, собранного над водой и измеренного нри 
температуре 293К и давлении 750 мм рт. ст. Давление наров 
воды при этой температуре 17,54 мм рт.ст. Написать 
уравнение реакции, расставить коэффициенты. Вычислить 




^̂ р-ра NaOH ~  ^0 Г
Юл
Р = 750 мм рт.ст.
Т = 293 К
Р = 17,54 мм рт.ст.
Записываем уравнение 
протекающей реакции: 
2А! + 2NaOH + 6Н-0 = 
= 2Na[Al{OH)4] + 3H2
(О -
АГ - Зё = А1 ’̂ 
2Н^ + 2ё = Нг
НОК ДМ
2
2А1+ОН' =2А Г-Ч ЗН ,
Т.к. НгО расходуется не 
только на получение 3-х 
моль Нз, но и 2-х моль 
Na[Al(OH}4], то всего для 
протекания реакции требу­
ется 6 моль НзО
Вычисляем объем выделившегося водорода при н.у.
~ ' 0 ( Н , ) ~ Р
^ ‘ * 0
Р н, = Р - Р н,о = "̂ 50 - 17,54 = 732,46 мм рт.ст.
V = 732 ,46-10-273 = 8,98д
2 93 -760
По уравнению реакции определяем массу образовавшегося 
Na[Al(OH)4]:
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I M Mil AUOH, , , - 3 - 2 2 , 4 л И ;
'"^„|л/(о»М-8<98л H:
)j|
8 ,9 8 -2 ’ lI8
- 3 1 ,5 4  г
3 ■ 22,4
Определяем массу вступиавиего в реакцию алюминия: 
2Ма1 - 3 ■ 22,4 л Н2 
тд | - 8,98 л Н:
8,98 ■ 2 • 27
= 7,22 г
3 • 22,4
Определяем массу выделившегося водорода: 
22,4 л Нг - 2 г
2 ■ 8.98
8,98 л Нг - т „  m ,. =
22,4
= 0.8 г
Вычисляем массу раствора после протекания реакции: 
80 +7 ,22-0 ,8  = 86,42 г




Ответ: со ш \лион  iji = 36,5%
2. Смесь хлоридов марганца (11) н алюминия массой 6,5 г 
растворили в воде и добавили избы ток КО Н . Вы павш ий  
осадок отф ильтровали, пром ы ли, прокалили. М асса  
прокаленного осадка оказалась  равной 2 ,3  г. О пределить  
состав исходной смеси (в % м ае.). С оставить уравнения  




Соль МпСЬ Составляем уравнения
Соль А1С1з реакций разделения хлоридов
Шсм = 6,5 г марганца (II) и алюминия,
Шмео = 2,3 г растворенных в воде.
Осаждение гидроксидов марганца (II) 
и алюминия при стехиометрическом 
соотношении солей гидроксидом калия проте­
кает по уравнениям:
МпСЬ -и 2КОН = Мп(ОН):| -и 2КС1 
А1СЬ + ЗКОН = А1(ОН),и + 3KCI
Растворение амфотерного гидроксида алюминия в избытке 
гидроксида калия протекает по уравнению;
А1(ОН)4 + КОН = К[А1(0Н)4] (раствор)
Г идроксид алюминия переходит в раствор в виде 
К[А1(0Н)4], в  осадке остается гидроксид марганца (II).
Осадок Мп(ОН)г отделяется от раствора фильтрацией. При 
прокаливании осадка Мп(ОН)2 протекает реакция:
Мп(ОН); ) МлО + НзОТ 
Схема получения оксида марганца (II) из х;юрида
марганца (II) имеет вид:
МдСЬ Мд(ОН)2 -4 МпО
Из схемы получения оксида марганца (II) следует:
m М пП,
‘ МпСЬ ‘ МпО*













= 55+ 2-35,5 = \2Ьг / моль 




Рассчитываем содержание МпС1г в смеси хлоридов:
т







Содержание ZnClj в смеси рассчитываем как;
Ответ: ш..
= 1 0 0 -6 2 ,8  = 37,2% 
= 62.8%, = 37,2%
3. При растворении 0,S г алюминиевой бронзы, 
состоящей из меди и алюминия, в соляной кислоте 
выделилось 43,56 мл водорода, собранного над водой и 
измеренного при 300 К и 740 мм рт. ст. Давление паров воды 
при 300 К равно 26,74 мм рт. ст. Определить состав сплава 
(в % мае.).
Дано:
m  бронзы ~  0 .5  г
НС1 - растворитель 
У = 43,56 см^
Т = 300 К 
Р = 740 мм рт.ст.
Р = 26,74 мм рт.ст.
РЕШЕНИЕ:
В соответствии со 
следствием из ряда 
стандартных электродных 
потенциалов металлов в 
соляной кислоте могут 





потенциалы: /Си = + 0,34В, ф"агЧм = -1,67В
Следовательно, в НС1 из сплава будет растворяться только 
алюминий.
Уравнение реакции имеет вид:
2А1 + 6НС1 = 2А1СЬ + ЗНзГ НОК ДМ 
А1 - Зе = А1’* 2
2Н^ + 2е = Нт
2А1 + 6Н^ = 2А1-’̂  + ЗНг 




2Мд,-3 -2 2 4 0 0 см’ Hi
- ^0(^2)
Откуда
2 -м  ..-V0(И,)
О)
3 ■ 22400 
где Мд]=27г/моль
Объем водорода при н.у. - рассчитываем по
объединенному уравнению приведенного газового состояния:
Откуда; v\... .= ^
■ V.. -Т'о
Т Р „
(Р ~ Р н ю )‘^ н ,-Т , (740-26 ,74)-43 ,56-273
-  ------ — = 37,2мл
Т-Р„ 300-760
где Рц^ — Р
Подставляя величину в формулу (1), получаем:
‘ ^2-_27-37,2
3-22400 ' 3-22400
Рассчитываем содержание металлов в сплаве:
, гпл, 0,03
СОд] = — -100 =
т д ,  = = 0,03г
■100% = 6%
0,5
= 100 -  0)д1 = 100 - 6  = 94% 
Ответ: СО̂, = 6% , = 94%
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13. КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 
УРОВЕНЬ А
1. Назвать следующие комплексные соединения:
Kj[Fe(CN)d; [PtCl3(NHj),]0; [Co(N02)3fNH,)3]
Ответ:
1. Ks[Fe(CN)fil -  гексацианоферрат (III) калия.
2. [PKNHjXiCi.iJCl -  хлорид трихлоротриамминплатины (IV)
3. [Co(NH3)^(NOi)3]-  тринитротриамминкобальт.
2. Написать формулы следующих химических соедниеннй: 







I. Определить заряд комплексного иона, степень окистеиия 
и коордииаиноиное число комплексообразователя в каждом 
из соединений 
K4[Mo(CN)s], [Pt(NHj):CUJ.










соединений протекает с 
отщеплением ионов 
внешней сферы по тину 
диссоциации сильных 
электролитов:
K4[Mo(CN),] =4К" + [Mo(CN),f'
Заряд комплексного иона [Mn(CN)j"' равен суммарному 
заряду ионов внешней сферы, но противоположен ему по знаку.
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Вторичная диссоциация комплексного иона обратима и 
протекает по типу диссоциации слабого электролита:
[Mo(CN)«r <=> Мо" + 8 CN'
Степень окисления комплексообразователя (х) 
определяется по заряду комплексного иона;
X
[Mo(CN)k]
X + 8 '(-!) = -4, откуда х =; + 4. т.е. заряд комплексообразователя
Мо^С
Координационное число комплексообразователя (Мо'^) равно 
суммарному числу лигандов (CN ), окружающих 
комплексообразователь, т.е. км =8.
^  М О
Так как соединение [Pt(NHi)2Cl4] не содержит внешней 
сферы, то его заряд равен нулю (неэлектролит) и для него 
наблюдается только вторичная диссоциация:
[Pt(NH,,)2Cl4]" <-> P t' + 2N H j + 4С1'
X + 2 • О + 4 • {-1) = О, X = +4, т.е. заряд
комплексообразователя Pt , а кч р[ -  6
Ответ: [Mo(CN)n]^', [PtCl4(NH3)2]'’; Мо^\ Pt**̂ ; кч Мо” =  8 ;
кч. = б
2. Константа нестойкости комплексных ионов [FeiCN),;]**' и 
(Fe(CN)f,]' '̂ соответственно равны и Написать
вы ражен и» констант нсегон кости :п'и\ ионов и рассчитать 
константы их устойчивости. Какой из комплексных ионов 
является более прочным.
РЕШЕНИЕ:
Диссоциация комплексных ионов процесс обратимый и 
количественно описываются константами нестойкости. 
rFe(CN)f/' <=> Ее^  ̂+ 6 CN'
= 110  ’" (табл. П9[1])




K , i ” *' :! =M 0 '^‘ (табл. П9[1])
H Fe(C N )J^-i
Константы устойчивости -  константы равновесия обратных 
процессов (образования комплексных ионов),
+ 6CN' <=> [Fe(CN)6]‘''
^ U F e ( C N ) ,r - ] ^  1 ^  1
[Fe="][CN ]'’ К,  ̂ 1 10’-'
Fe-* + 6CN' <=> [Fe(CN),.]'-
В.. -
[[Fe(C N )J- 1 
[F e 'M rC N "f K, ■10-11
= 10
Значение константы устойчивости комплексного иона [Fe(CN)f,]' 
больше константы устойчивости комплексного иона fFe(CN)fi!‘’', 
Значит комплексный ион [Fe(CN)f,]^" более прочный.
Ответ; Комплексный ион [Fe(CN)6]''' более прочный.
3. Составить формулы следующих комплексных соединений с 
координационным числом платины (IV) равном шести 
PtCLpeNHs; PtCl4*4NHi; PtCb‘2NH3. Написать уравнения 
диссоциации этих солей в водном растворе и назвать их.
Дано:






В состав внутренней сферы включается 
шесть лигандов. В первую очередь -  
молекулы аммиака и затем, до 
координационного числа шесть -  ионы 




[Pt(NH3)s]Cl4 = [Pt(NH,),]'" + 4СГ 
[Pt(NH.i)f,r <=> + 6NHi
PtCU ■ 4NH, ^  [Pt(NH,)4Cl2lCli = tPt(NH.,)4Cl2f^ + 2СГ 
[Pt(NH,i)4Cl:]"  ̂<=> Pt‘"  + 4NH.1 + 2СГ 
PtCU ■ 2NHj ^  [Pt(NH,)2CU] <=> Pf*' + 2NHs + 4СГ 
[Pt(NHi)fi]CU -ллорид гексаам мин платины (IV)
НО
[Pl(NHi)4Cl2]Cl2 -  хлорид дихлоротетраамминплатины (IV) 
[Pt{NH^)2CI4]-тeтpaxлopoдиaмминrlлaтинa.
УРОВЕНЬ С
1. Определить концентрацию свободных ионов металлов 
Ag  ̂и Cd I М растворах [Ag(NH3)2]CI н [Cd(NH3)4]Cb. 
Константы устойчивости комплексных ионов соответственно 





[A g l - ? 
fCd"1 - ?
РЕШЕНИЕ;
Первичная диссоциация комплексных 
солей протекает по типу диссоциации 
сильных электролитов:
[Ag(NH3b]Cl -[A g(N H 3b r + СГ (1) 
[Cd(NH3)4]Cl2 = 1СШ1\Н зы "  + 2СГ (2) 
Концентрация комплексных ионов 
[А§(ЫНз)з]* и [Сб(ЫНз)4р‘" равна 1 моль/л, 
так как из одной молекулы комплексной соли образуется один 
комплексный ион.
Константа устойчивости (образования) комплексного иона 
[Ag(NHi)2]  ̂характеризует следующий процесс:
Ag" + 2NH3 <=> fAg(NH3)2]" (3)
[Ag*][NH ,]“
[Ag"̂ ] принимаем равной x моль/л, 
тогда согласно уравнения (3)
INH3] — 2х моль/л, а 
[Ag(NH3)2]  ̂= (l-x) моль/л.
в =
х ( 2 х)=
Ввиду малости х, принимаем l-x^l 
4х'-10'= 1
x = .i '  ̂ = 0 ,135-10 'W b/a-[A g1
,4 .1 0 '
m
Рассуждая аналогично для иона [Сс̂ СМНОд!̂ "̂  получаем 
Cd^" + 4NH, <=> [CdCNHOJ^*
U C d ,N H .,J = - l^
[C d^M lN H jj'
[Cd‘"̂Jпринимаем равной х моль/л, 
тогда согласно уравнению (4)
[NHj] =4х моль/л, а 
[Cd(NH,)4f* = 0-х) моль/л,
Р = ' ” ' '^ - 1 ,3 1 0 ''
" х-(2х)"
Ввиду молости X , принимаем 1-х~1 
256х^-1,3*10"= 1
X =  ̂I , -  0,0786 моль/л = [Cd^ l̂
\'25 6 -1 .3 -)0 '
Ответ; [Ag*] = 0 ,13540"’моль/л, [Cd‘T -  0,0786 моль/л.
(4 )
2. Выпадает ли осадок NiS, если к 1М раствору 
[Ni(NH3)s]Cl2 прилить равный объем 0,005М раствора K:S.
п р ,, ,= \и Г
Дано:




Выпадает ЛИ осадок NiS
РЕШЕНИЕ:
Осадок NiS образуется, если
С ,,■C.,.>llP^,sNt -■>
Концентрация иона Nî "̂  определяем 
по концентрации раствора 
[Ni(NH.,УСЬ,
Комплексная соль [Ni(NH3)f,]Cb 
диссоциирует по уравнению:
[Ni(NH,0fi]Cl2 -  [Ni(NH,iy^^ + 2С1'  (первичная диссоциация) ( i) 
Из уравнения (1) определяем концентрацию комплексного иона; 
[]Ni(NH3),n=.:v,„^^,,^.a-n=lMOHb/a.
где а = 1; п -  1
Комплексный ион в свою очередь диссоциирует равновесно
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<=> Nî '" + 6NH-j (вторичная диссоциация) (2) 
Согласно уравнения (2) [NHi] = 6[Ni'""]
Константа нестойкости комплексного иона из уравнения (2) равна: 
К... = — -  \  “ или
, = , -  1,У'10 (табл. П9П])
[ [ N i ( r m , ) j -  ] l [N u N H ,) j"  ]
откуда
[NC-]=7' ' '  =0,012моль/л = С
6''
Из уравнения диссоциации K;S = 2К'  ̂+ Ŝ '
С , = С .< .-ап = 0 ,0 0 5 'М = 5 '!0 -’ моль/л 
гдеО'= 1; п = ].
При сливании равных объемов растворов солей K2S и 
[Ni(NH3)fi]Cli концентрация всех ионов уменьшается в 2 раза и 
составляет:
С -  1/2 0,012 = 0,(Ю6 моль/л.
Ni ‘
С^, = 1/2 5-]0‘̂  = 0,0025 моль/я
Произведение С • С = 0,006 0,0025 = 1.510'^ т.к.
1,5'!О'' > 1-10'  ̂(табл, величина ПР) то осадок NiS выпадает.
3. К раствору, содержа щеиу 0,2335г ко мил екс н он сол и 
CoCl.i ■ 4NH.1 добавили в достаточном количестве раствор 
AgNOj. Масса осажденного AgC! составила 0,1435г. 
Определить коордннацнонную формулу соли н написать 
уравнения ее диссоциации в водном растворе.
Дано; 
т. -0 .2 3 3 5 Г







необходимо знать состав 
внутренней и внешней сферы 
этой соли.
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Лиганды (СГ)- находящиеся во внутренней сфере 
комплексного соединения, связаны с комплексообразователем 
Со"̂ '’ прочными ковалентными связями, и поэтому обнаружить их 
наличие с помощью качественной реакции на СГ (AgCIJ.) 
невозможно. Напротив, ионы СГ, входящие во внешнюю сферу, 
можно осадить из раствора комплексной соли в виде AgCl|.
Таким образом, в состав осадка (AgCl) входят С1, 
находящиеся только во внешней сфере комплексной соли.
Обозначим число ионов С1‘ во внешней сфере комплексной 
соли -  п.
Тогда число ионов СГ во внутренней сфере комплексной 
соли -  (3- п).
При добавлении к раствору комплексной соли раствора 
AgNO;i протекает реакция:
[Co(NH,)4Cin.„)]Cln + nAgNO^ = nAgCli + [Co(NH,)4Cl,3.n,KNO,)„ 
Поскольку в молекуле AgCl на 1 ион Ag^ приходится 1 ион СГ , то 









233,5 ■ 0,1435 
" "  0,2335 143,5 “
Следовательно во внешней сфере находится один ион С1‘. а 
остальные 2 иона С1' включены во внутреннюю сферу 
комплексной соли. Формула комплексной соли [Co(NHi)4Cb]CI. 
Первичная диссоциация соли:
[Co(NH04Cl2]C] = [Со{ЫНз)4С12]̂  + Cl- 
Вторичная диссоциация:
[Со(ЫНз)4СЬЗ" <=> Со^  ̂+ 2СГ + 4NH “
Ответ: [Со{ННз)4С12]а.
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14. ЖЕСТКОСТЬ ВОДЫ 
УРОВЕНЬ А
1. Какие HJ укапанных соединении обуславливают 
постояинук) жесткость воды: Fe(HCO.i)2, CaClj, MgS04, 
Ca(HCOj)2, Fe(N03b  MgtHCO^i.
Ответ; Постоянная (некарбонатная) жесткость воды 
обусловлена присутствием в воде СаСЬ, MgS04, Ре(КОз)2
2. Какие ит укатанных соединении обуславливают 
временную жесткость воды: MgClj, Са(НСОз)2, Fe(N0 3 )2, 
Mg(HC03)2, FeS04, Ca(N03)2.
Ответ; Временная (карбонатная) жесткость воды обусловлена 
присутствием в воде Са(НСОз)2, Mg(HC03}2.
3. Какие из указанных уравнении реакции протекают при 
устранении временной жесткости воды:
а) MgClj + NaiCOa + Н2О = Mg(OH)2j+  2NaCl + CO2T
б) 3CaS04 + 2Na3P04 = Саз(Р04)21 + 3Na2S04
в) Ре(НСОз)2 + 2Са(ОН)2 = Fe(OH)2i + 2СаСОз| + 2ЩО 
4Fe(OH)2i + 2Н2О + 02 = 4Fe(OH)3i
Ответ; Для устранения временной жесткости в воду добавляют 
гашеную известь Са(ОН)з;
Ре(НСОз)з +2Са(ОН)2 = = Pe(0H)2i + 2CaC0.U + 2Н2О 
4Fe(0H):i + 2НзО + О2 = 4Ре(ОН)з|
4. Какие нз указанных уравнений реакций протекают при 
устранении постоянной жесткости воды:
а) Mg(HC03)2 + 2Са(ОН)2 = Mg(0H)2i+ 2С аС 0,| + 2Н2О
б) CaS04 + Na2C03 = СаСОз]. + Na2S04
в) Са(НС0э)2 = СаСОз! + СОзТ + Н2О
Ответ; Для устранения постоянной жесткости в воду добавляют 
соду (ЫазСОз);
б) CaS04 + Na^CO? = CaCO^i +
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УРОВЕНЬ В
1. Вычислить жесткость воды, если в 140 л воды 




Vh,o =: 140 Л





Mg‘m„ ■ 1000Ж= -f
м. 40




M ,^(M g''")=  = - - = 1 2  г/моль (мг/ммоль).
_  16 ,21000  2 ,9 2 1 0 0 0  .
Ж= -  - '+  =7,53 ммоль/л.
20-140 1 2 140
Ответ: Ж= 7,53 ммоль/л.
2. Определить массу сульфата кальция в 200 л 
воды, если жесткость, обусловленная этой 
солью, 9 ммоль/л.
РЕШЕНИЕ: 
п ,Д С а‘Л = n,,JCaSO ^) 
m .
Дано:
V ,,, = 200 л 
Ж = 9 ммоль/л
1Т1 - ^
Си-'
поэтому ж  =
М,ДСа'Л MJCaSO,)  
1000m CaSO,
M ^ jC a S O j-V ,, ,
l!6
откуда =
Ж М ,,(С а 5 0 ,) -У „ ^  
1000






3. Рассчитать обменную емкость катионита КУ-2, если 
через адсорбционную колонку, содержащую 100 г 
катионита, пропустили 25 л воды общей жесткости 
13,6 ммоль/л. Написать уравнение протекающей 
реакции.
Дано:
^и,о = 25 л 




Обменная емкость катионита (е) 
-  максимальное количество 
ионов (ммоль), поглощаемое 1 г 
или 1 см'̂  катионита обменным 
путем (ммоль/г или ммоль/ см )̂.




e = =3,4 ммоль/г
100
Ответ: e = 3,4 ммоль/г
УРОВЕНЬ С
I. На титрование 100 см‘̂ воды, содержащей 
гидрокарбонат магния, ушло 12 см’ 0,15 н раствора
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HCI. Написать уравнение протекаюшей реакций. 
Рассчитать жесткость воды и определить массу соли, 
содержащейся в 40 л ттой волы.
Дано:
V = 100 см'
V =  ̂на 12 см'





Составляем уравнение реакции: 
Mg(HCO,)2 + 2НС1 = MgCb +
+ 2Н2О + гСО:!




W W 2. .  = n,.(Mg(HCO,)2] = n,,(HCl) =
M „(M g  )
= Уиа ■ С,к(НС1);
V i • С 3, (HCI) ■ ]000 _  12 ■ 0,15■ 1000
100




Жесткость можно так же определить из уравнения 
^  ______^Mg(HCO,b '
“  M 3jM g (H C 0 3 ),]  V^H,o
откуда =
Ж ■ M з,(M g(H C O з),]•V ^,^o
1000
Ч 1 ^MeiHCO.I, 24 + 122 _







Ответ: Ж = 18 ммоль/л, i. -  52,56 г.
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2. При кипячении 2 л воды (при рН>10,3), содержащей 
только гидрокарбонат магния, образовался осадок 
массой 28 мг. Написать уравнение протекающей 
реакции. Определить жесткость воды и массу соли в 
0,5 м̂  этой воды.
Дано:
V 2 л
= 28 мг = 0,028г.




При кипячении воды, 
содержащей гидрокарбонаты 
кальция, магния или железа, 
осадок выпадает в результате 
следующих реакций:
Са(НСОз)г = СаСОЦ + Н2О + СО;!
Mg(HCO.i>2 = Mg(OH)2i  + 2СО2Т (при рН>10,3)
Ре(НСОз)з = Fe(OH)2i  + 2СОг
1000
Ж =  ̂ -----  , так как
m ■,
,, = n ,, ,; r v : . '= n„[Mg(HC03)2] = n-,.[Mg(OH)2] = 






М Щ ОН); 2 4  +  34-  -  = 29 г/моль (мг/ммоль) 
2
0 , 0 2 8 ' 1 0 0 0
Ж = =0,48 ммоль/л.
2 9 - 2
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Жесткость можно также определить по формуле;
Ж = Mg( Н( о, ); ■ ^
M ,Л M g{H C O ,),l■V ^^o
_ Ж -М  JM g(_H CO ,)2]-V 'H ,o 
1000 
м .
откуда т ____ ,•' ir.,s » • < 1 ' J
' иг{//го,ь 24 + 122 
M,JMg(HCOOi] = = =73г/моль




-  17,52 г.м.с(Нго,), 1000
Ответ: Ж 0,48 ммоль/л, 
=12.52 г.
3. Для устранения жесткости к Юл воды, которая 
содержит 0,015% масс, гидрокарбоната кальция и 
0,005% масс, гидрокарбоната магния, добавили гашеную 
известь. Написать уравнения протекающих реакций. 





игтч  ̂ =0.0()5%масс.
‘Ca(OH)i
РЕШЕНИЕ;
Гидроксид кальция Са(ОН)2 
(гашеная известь) используется 
для устранения временной 
жесткости.
При этом протекают следующие 
реакции:
Са(НСОз): + Са(ОН): = 2СаСОД + 2Н:0 
Mg(HC03)2 + 2Са(ОН)з = Mg(OH)4 + 2СаСОз4 + 2Н:0 
m ^ ^  lOOO m .. „ДООО
Ж =
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По закону эквивалентов 
nV -’* '^м ••
/Г' 2+Ч лд V ,  = п^к(Са’*) + n,K-(Mg-*) =
_ 1 -**
—  n > h i v ^ c i v v y i  1 / ^ j  —
•>К ‘  ‘ с>
m CafOH),
откуда ж  =
т
M ,JC a (O H ),]  
«'о„о«ь




Са(ОН), 74Мэк[Са(ОН)1] = -  — ^ — — = 37 г/моль (м г/м моль) 
п 2
М,к[Са(НСО0:] = ‘‘1!."™'*’ _  = gj г/моль (мг/ммоль)
П-В 1 ■2
M,^-[Mg(HCOi)2] = ^ = 73 г/моль (мг/ммоль)
*̂ValHCO,l2 ’^н,о 0.015-10'*




^*^мр(Нго,|, ■ *^11,0 0 .0 0 5 -10 '*= ------------ :------- ^  = --------------  =и,5г
100 100







Ответ: Шс^онь = 0 ’̂ 4 г.
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15. ВЫСОКОМОЛЕКУЛЯРНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 
(ПОЛИМЕРЫ). СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ.
УРОВЕНЬ А
1. Охарактеризовать реакцию полимеризации как 
способ получения высокомолекулярных соединении.
Ответ:
Полимеризация -  процесс получения высоко­
молекулярных соединений, при котором макромолекула 
образуется путем последовательного присоединения молекул 
одного или нескольких низкомолекулярных веществ 
(мономеров) к активному растущему центру:
Общая схема полимеризации:









где R -  атомы водорода или другие заместители, 
и — степень полимеризации.
2. Охарактеризовать реакцию поликонденсаннн 
способ получения высокомолекулярных соединений.
Ответ;
Поликондснсацня -  процесс получения высоко­
молекулярных соединений за счет взаимодействия 
функциональных групп мономеров с выделением 
низкомолекулярных побочных веществ.
В го МО поли конденсации участвуют однородные молекулы 
мономеров, содержащие две различные по характеру 
функциональные группы. В гетерополиконденсации участвуют 
разнородные мономеры с двумя одинаковыми 
функциональными группами,
Ц Н -  HN -  (СНз), -  NH -  Н + п НООС -  (СИ;), -  СООН иШ)
диамины дикарбоновые кислоты
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^  (-HN -  (СНз). -  NH -  ОС -  (СН2)у -  СО -) „ 
полиамиды
где X и у -  число групп (CHi).
3. Охарактеризовать реакцию полнприсоединеннп как 
способ получения высокомолекулярных соединении.
Ответ;
При реакции полинрисоединения получение 
высокомолекулярных соединений происходит за счет 
перемещения подвижного атома (чаше атома водорода) из 
молекулы одного моЕЮмера в другую и соединения 
образовавшихся остатков (эпоксидные смолы, полиуретаны).
4. Охарактеризовать реакцию химической
модификации полимеров как способ получения новы.х 
высокомолекулярных соединений.
Ответ:
Методом химической модификации получают полимеры 











8. Пол и метил метакрилат (ПММА, оргстекло)
9. Политетрафторэтилен (тефлон)
10. Сополимер акрилонитрила, бутадиена и стирола 
(пластик АБС)
Ответ:
1. Полиэтилен: п еНг = СН^ -^ ( -С Н з  -  СН2- )п
этилен полиэтилен
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2. Полипропилен: n CH; = СН(СНз) —* [— СНг — СН(СН0 ~  )п
пропилен полипропилен
3. Полиизобутилен:
п СН: = С(СН?)(СН,) [ -  СН. -  аСНзКСНО -  ]„
изобутилен полиизобутилен
4. Полистирол: п СН^ = CH(CfiHO -> [ -  СН, -  СН(СбН5) -  )„
стирол полистирол
5. Поливинилхлорид: п СНг = CHCI —► (— СНг — CHCI — )„
винилхлорид поливинилхлорид
6. Полиакрилонитрил:
п CHj -  CH(CN) ^  [ -  СН. -  CH(CN) -  )„ 
акрилонитрил полиакрилонитрил
7. Поливинилацетат:
п СНг = СН(ОСОСНз) -» [ -  CHj -  СН(ОСОСНз) ~  ]„ 
винилацетат поливинилацетат
8. Полиметилметакрилат:
п СН; = С{СН.,){ОСОСНз) ^  [ -  СН: -  С(СН,0(ОСОСН.,) -  ]„ 
метилметакрилат пол и метил метакрилат
9. Политетрафторэтилен:
nC F, = CF: ^ ( - C F 2  - C F j - ) ^  
тетрафторэтилен политетрафторэтилен
10. Сополимер акрилонитрила, бутадиена и стирола (АБС).
п СН2 = CH(CN) + п СНг = СН -  СН = CHj + п СН, = CHfCfiH?) 
акрилонитрил бутадиен-1,3 Стирол





1. Фенолформальдегидные полимеры (ФФ)
2. Полиамид 6 (капрон, ПА-6)
3. Полиамид 6,6 (найлон, ПА-6,6)
4. Полиэтнлентерефталат (лавсан, ПЭТФ)
5. Кремннйорганнческне полимеры (КО).
Ответ:



















-  HN -  (СН2)з -  С
\
е-аминокапроновая кислота капрон (полиамид-6)
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3, Полиамид-6,6
п HjN -  (CHz)6 -  NHj + n HOOC -  (€N 2)4 -  COOH
гексаметилендиамин адипиновая кислота




п НО -  СН: -  СН2 -  ОН + п НООС -  (С6Н4) -  СООН 
этиленгликоль терефталевая кислота
^  ( - 0 - С Н 2-  СН2-  0 - 0 С - ( С б Н 4 ) -  С О -)п-пН.О
лавсан
5. Кремнийорганический полимер (КО):
СН4
I -л Н̂О
n C l - S i - C l  --------^
СН,
СН,









6, Эпоксидный полимер (ЭД-смолу)
7, Полиуретан.
Ответ:
6. Эпоксидный полимер (начальные стадии реакции): 
2CH2CI -  СН -  CHj + НО— ^  ^ — C(CH,)2__ /  ^ — ОН
О
эпихлоргидрин 4,4 -  диоксидифенилпропан
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С ! С Н 2 - С Н - С Н з - 0 С ( С Н ,) г .
ОН
^ ----- О - С Н г - С Н -
ОН
+NiiOH
CH2CI ----НзС -  С -  СН- -  о
\ /  V
о н
- r v  -C(CH,)i^_(  \ — о -  СН2 -  СН -  СН2 и т.д.




п О = С = N -  (СН2)б -  N = C= 0  + n H 0 -  (СН : ) 4  -
гексаметиленднизоционат бутандиол-1,4
СО -  NH -  {СН2:>, -  NH -  СОО -  (СН:)^ -  О -]„  
полиуретан
Методом химической модификации синтезировать:












[С^Н702(0Н)з]п + Зп СНзСООН ------- ► [СбН702(ОСОСНз).1]п






+ п ClCH^COONa QH7O: -  он
\ \
L 0^ п ^  он — п
щелочная целлюлоза карбокси метил цeллюJ[Oзa
где ClCH2COONa -  натриевая соль хлоруксусной кислоты.
128















1 1 18 18 1 34
2 2 19 19 2 33
3 3 20 20 3 32
4 4 21 21 4 31
5 5 22 22 5 30
6 6 23 23 6 29
7 7 24 24 7 28
8 8 25 25 8 27
9 9 26 26 9 26
10 10 27 27 10 25
И 11 28 28 11 24
12 12 29 29 12 23
13 13 30 30 13 22
14 14 31 31 14 21
15 15 32 32 15 20
16 16 33 33 16 19
17 17 34 34 17 18
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П. 2 ОСНОВНЫЕ ВОПРОСЫ КУРСА ХИМИИ 
РК*1
Закон сохранения массьюнергии. Закон Авогадро. 
Атомные и молярные массы. Моль.
Методы определения молярных масс газообразных 
веществ. Парциальное давление газа. Закон Дальтона. 
Оксиды. Классификация. Свойства. Номенклатура. 
Кислоты и основания. Классификация. Свойства. 
Номенклатура.
Соли. Классификация. Свойства. Номенклатура. 
Эквивалент. Закон эквивалентов. Расчет молярных масс 
эквивалентов простых и сложных веществ.
Растворы. Молярная концентрация; 
концентраця эквивалентов растворенного 
Моляльность,
Массовая и молярная доля растворенного вещества. 
Плотность раствора, титр раствора вещества.
Химическая термодинамика. Изохорный тепловой 
эффект химической реакции. Внутренняя энергия.
10. Изобарный тепловой эффект химической реакции. 
Внутренняя энергия. Энтальпия, Стандартные энтальпии 
образования и сгорания химических веществ.
11. [ и II закон термохимии. 1 и II следствия из закона Гесса.
12. Энтропия. Стандартная энтропия химических соединений. 
Расчет изменения энтропии химических реакций.
13. Энергия Гиббса. Стандартная энергия Гиббса 
образования химических соединений. Расчет naMerreFina 
энергии Гиббса химических реакций.







1. Скорость химических реакций. Средняя и истинная 
скорость реакций. Зависимость скорости реакции от 
концентрации реагирующих веществ.
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3. Скорость химических реакций в гетерогенных системах.
Катализ.
4. Химическое раввювесие в гомогенных и гетерогенных 
системах. Константа равновесия и ее связь с 
термодинамическими функциями.
5. Принцип Ле-Шателье.
6. Физические и химические свойства воды. Диаграмма 
состояния воды.
7. Законы Рауля и Вант-Гоффа для растворов 
неэлектролитов.
8. Теория электролитической диссоциации. Степень и 
константа диссоциации. Сильные и слабые электролиты. 
Активность ионов.
9. Кажущаяся степень диссоциации. Изотонический 
коэффициент. Законы Рауля и Вант-Гоффа для 
растворов электролитов.
10. Ионное произведение воды. pH растворов. Произведение 
растворимости.
1). Ионно-молекулярные уравнения. Основные случаи 
гидролиза одно- и многозарядных ионов. Усиление и 
ослабление процесса гидролиза.
12, Константа, степень и pH гидролиза.
РК-3
1. Степень окисления. Типичные окислители и 
восстановители.
2. Реакции окисления-восстановления. Метод электронного 
баланса. Молярные массы эквивалентов окислителей и 
восстановителей,
3. Направление протекания и константа равновесия 
окислительно-восстановительных реакций.
4. Электродный потенциал, его измерение, стандартный 
электродный потенциал.
5. Ряд стандартных потенциалов металлических электродов. 
Зависимость значения электродного потенциала от 
концентрации и pH электролита.
6. Гальванические элементы (ГЭ), напряжение ГЭ. 
Современные ГЭ
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7. Аккумуляторы (щелочные и кислотные). Материалы анода и
катода. Процессы, протекающие при зарядке и разрядке 
аккумуляторов.
8. Коррозия металлов. Химическая и электрохимическая 
коррозия металлов.
9. Показатели коррозии (весовой, объемный и глубинный). 
Методы защиты металлов от коррозии.
Ю. Электролиз растворов и расплавов. Поляризация электродов. 
Перенапряжение. Потенциал разложения.
И. Последовательность электродных процессов на аноде и 
катоде при электролизе растворов. Схемы электролиза 
растворов с инертными электродами и растворимым 
анодом.
12. Законы Фарадея. Выход по току.
13. Общие свойства металлов. Взаимодействие металлов с 
водой, кислотами и щелочами.
14. Способы получения металлов. Пиро- и 
гидрометаллургические процессы.
15. Комплексные соединения, их строения, номенклатура и 
диссоциация в растворах.
16. Жесткость воды и способы ее устранения.
17. Синтетические полимеры. Реакции полимеризации и 
поликонденсации.
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